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PHOTO-ELECTROCHEMICAL CELLS* 


M. EISENBERG and H. P. SILVERMAN 
Electrochemistry Laboratory, Lockheed Missiles and Space Division, 
Sunnyvale, California, U.S.A. 


Abstract—A new method for the utilization of light energy through photochemical reactions in 
combination with electrochemical processes is described. The operation of a complete system 
involves the utilization of several electrochemical redox couples, at least one of which is photo- 
chemically sensitive. The theoretical background of the photo-electrochemical process is discussed 
and a possible power scheme is presented, together with some experimental results on single electrode 
reactions and on complete cells. 


Résumé—On décrit une nouvelle méthode d'utilisation de l’énergie lumineuse par le moyen de 
réactions photochimiques combinées avec des processus électrochimiques. La mise en oeuvre 
d’un systeme complet comporte l'emploi de plusieurs couples électrochimiques rédox, dont l'un au 
moins est photochimiquement actif. Les aspects théoriques du processus photo-électrochimique 
sont discutés et un schéma possible de production d’énergie est présenté, en méme temps que quelques 
résultats expérimentaux obtenus avec des réactions a une électrode et avec des cellules completes. 


Zusammenfassung—Es wird eine neue Methode zur Nutzung der Lichtenergie beschrieben, die photo- 
chemische Reaktionen mit elektrochemischen Prozessen kombiniert. Ein vollstandiges Arbeitssystem 
umfasst mehrere elektrochemische Redox-Paare, von denen mindestens eines photochemisch aktiv 
ist. Die theoretischen Grundlagen der photo-elektrochemischen Prozesse werden erlautert, ein 
mégliches Energieschema dargestellt und einige experimentelle Resultate tiber Halbzellen-Reaktionen 
sowie liber komplette Zellen diskutiert. 


1. INTRODUCTION 
THE effect of light on electrochemical systems has been of interest ever since Becquerel! 
in 1839 first observed that the potential of certain electrodes changed when illuminated. 
Moser” and Rigollot*® noted that the sensitivity of the electrodes to light could be 
increased by coating them with an organic dye. Later Thompson? and Stora® found 
that clean metal electrodes were also sensitive when immersed in solutions of certain 
types of dyestuff. 

The study of the related fields of dye stability, colour photography and photo- 
sensitized oxidation—reduction reactions in photosynthesis has led to the development 
of many photosensitive oxidation—reduction systems. One such system, thionine- 
iron, was found by Rabinowitch* to form a sensitive photogalvanic cell; the effect was 
ascribed to a reversible process in the bulk of the solution. 

The Becquerel effect is used to denote a change of EMF of an electrochemical 
system due to light and is most conveniently classified into two categories. If the 
change in EMF is due to-the action of light on a reversible galvanic process or a dis- 
placement of equilibrium it is photogalvanic, otherwise it is photovoltaic.° 

This paper is concerned with a study of the photogalvanic effect involving organic 
dyes in photo-electrochemical cells for the purpose of converting solar energy into 
electrical energy. Electrochemical potential measurements are employed to follow the 
photochemical reaction and its rate. 


* Manuscript received 20 October 1960. 
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2. THEORETICAL BACKGROUND 


When certain types of dyes, in intimate contact with reducing agents with which 
they do not normally react, are illuminated, the following process may take place: the 
dye absorbs energy and is excited to a singlet state from which it may undergo a 
radiationless transfer to a relatively long-lived (10~* sec) triplet state. In this meta- 
stable, activated state the dye is capable of interacting with the reducing agent, resulting 
in the oxidation of that reagent and the reduction of the dye. This is manifested by a 
decrease in the absorbance of the solution and a shift of the electrode potential of the 
dye-reducing-agent system due to an increase of the ratio of the concentration of the 
reduced (colourless) form of the dye to the oxidized (coloured) form of the dye. 

The kinetics and mechanism of the photochemical reactions involved in the dye 
bleaching process have been reported by several workers.®.7. 

The important electrochemical potentials in these systems and their definitions are: 

(1) The dark potential, £,°, i.e. the potential the dye electrode assumes in the 
absence of light at open circuit referred to a standard reference cell. 

(2) The photo-induced potential, £.°, i.e. the potential this electrode assumes 
upon illumination at open circuit referred to a standard reference cell. 

(3) The photopotential, £,°, (or photogalvanic effect) i.e. the change in the dye 
electrode potential resulting from the effect of light; thus £,° = E.° — E,? (for a 
complete cell in which the opposite redox electrode is unaffected by light E,° is also 
equal to the change of the total cell voltage). 

(4) The dark cell voltage, V,’, i.e. the cell voltage at open circuit for the complete 
cell composed of the dye electrode and a suitable redox electrode. 

(5) The photo-induced cell voltage, V.’, i.e. the cell voltage at open circuit upon 
illumination of the photosensitive dye electrode. 

For the corresponding potentials and cell voltages at closed circuit i.e. for a given 
current density, the same definitions and symbols without the o superscript are 
employed. 

Considerable confusion exists in the scientific literature regarding the term 
“photo-potential”. Often it is employed to denote the total cell voltage of a complete 
cell during illumination (i.e. V.’ according to above definitions). Since one is really 
interested in the change resulting from the illumination of the dye electrode the 
concept of the photopotential E,’ (or E,) as defined above appears more useful. The 
above definitions of the potentials also bring them closer to the modern concepts of 
electrochemistry. 

If, as is suspected, the potential-determining reaction of the illuminated electrode 
is the oxidation of the leuco-dye 

DH -—> D + H* + ef, (1) 
then the photo-induced potential can be expressed as follows, 
RT D RT 


(2) 


where (£,°), represents the standard reduction potential for DH to D. Since the 
species DH is created by the illumination it is obvious from eq. (2) that the measured 


+ The stoichiometry of the reaction is open to question and this equation is used only for 
illustration. 
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photo-induced potential for a given dye electrode depends on the particular quantity 
of the electrolyte, on the geometry and type of exposure of the experimental cell and on 
the intensity and spectral distribution of the light source. Full statement of these 
conditions is therefore necessary for a meaningful reporting of the photo-induced 
potential, E.°, or of the photopotential, E,°. Unfortunately this was not properly 
appreciated by some of the early workers. 

With the assumption that it is the leuco-form DH which enters the anodic reaction 
(1) in the electrochemical step, the overall process can be viewed as a sequence of a 


Energy 
E. Electrochemical 
process 


Photochemical 
process 

—, 


Energy 
3 to the load 


Quantum efficiency: _ 
(based on incident energy) E; 
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Es 


Electrochemical efficiency = = 


Overall efficiency: 
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Fic. 1.—Efficiencies in a photo-electrochemical system 


photochemical process followed by an electrochemical one. As indicated in Fig. 1, the 
efficiency of the two processes can be considered separately; thus the overall quantum 
yield of the photochemical process based on the incident light energy E, can be 
defined as the ratio E,/E,.+ The efficiency of the electrochemical step itself would then 
be based on the energy received E,. Thus the overall efficiency of a photo-electro- 
chemical system would be £;/F, (Fig. 1). This approach appears to be desirable so 
that the efficiencies can be ascribed to the mechanism of each of the individual 
processes. Some photo-electrochemical systems may have an inherent energy storage 
capacity, if the chemical species which enters the electrochemical process is sufficiently 
stable to be capable of intermediate storage. 

One possible scheme for employing photo-electrochemical cells in a complete 
regenerative system for conversion of solar into electrical energy is presented in Fig. 2. 
This system depends upon the following sequence of reactions: 

The dye D reacts with a compatible reducing agent HR in the anodic compartment 
1A of the illuminated cell No. 1 (overall net photochemical process*:""), 


D+ HR— DH + R, (3) 


to form the reduced form of the dye DH plus the oxidized form of the reducing agent 
HR. 
DH diffuses to the anode where it is oxidized (anodic half-cell reaction), 
DH—D-+ Ht +e. (4) 


+ Ordinarily, quantum yield would be based on the amount of light absorbed at a given wave- 
length corresponding to the absorption peak of the dye. As used here the concept is employed only 
for discussion purposes. 
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The electrons move through an external wire to the cathodic compartment IC of the 
| where the half-cell reaction 

M?* + e—M'* (5) 
takes place. (Two valence states of a suitable oxidation-reduction couple are repre- 
sented by M** and M~.) Thus, the overall reaction in the illuminated cell No. 1 is, 


HR + M**—R + Ht + M*, (6) 


Light source 
A 


Regenerator (1) 


X Control valves 


Hold tank Storage tank 


(2c 


D+R No light 
Cell(2) 


\ 


Electrodes 
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DO Dye 
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l M* Metal ion, reduced state 


| 


M* *Metal ion, oxidized state 

HR Reducing agent 
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agent 


< 


| + 
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Fic. 2.—Scheme of the photoregenerative galvanic system. 


The anodic oxidation in the dark cell No.2, 
M+ — M?* +-e, (7) 

occurs in compartment 2A. 

The cathodic reduction of species R takes place in compartment 2C according to 


R+H e— HR. (8) 


The result is a passage of current over an external load. It is important to note the 
properties of this power system: (a) there is no net consumption of any chemical 
species (b) power is generated in both cells, No. | and No. 2 (c) the relative magnitude 
of the power output of each cell depends on the chemical system, the experimental 
conditions, and the illumination. The net result is a conversion of light energy to 
electrical energy. 
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FiG. 3. Assembled photo-electrochemical cells. 


FiG. 4. Complete assembly used to study photo-electrochemical cells. 
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The experimental studies presented in the following section were undertaken to 
gain insight into the electrochemical behaviour of the photosensitive dye electrodes as 
the first phase of an investigation of the proposed energy-conversion system. 


3. EXPERIMENTAL TECHNIQUE 


Two types of cell were used for the electrochemical measurements. Open circuit 
half-cell potentials of the dye electrode were made in simple rectangular cells with 
1/32 in. Lucite windows. A 2 cm? platinum foil electrode was oriented so that only the 
edge was illuminated. The junction to a Ag/AgCl reference electrode was through a 
KCl-saturated agar-agar gel bridge. 


Regulator 
9 @ 


Bubble 
tower 


Light 
source 


Varian 
recorder 


AgAgC:l Reference cell 


Optical bench 


Fic. 5.—Apparatus used for studying the current/potential curves 
of illuminated systems. 


Current/potential measurements were carried out in cells of the type shown in 
Fig. 3. The cell, constructed of Lucite with 1/32 in. windows, was designed to have the 
electrode compartments only | mm thick to minimize diffusion effects. Side wall 
capillaries built in close to the planes of the electrodes were utilized to provide liquid 
junctions to the external Ag/AgCl reference electrodes. This permitted the following 
of both anode and cathode potentials at all times. 

The light source was a Bell & Howell 750 W projector, with a heat filter and a 
Corning glass filter No. 3389 placed between the tungsten lamp and the cell. A cali- 
brated bolometer was used to measure the intensity and spectral distribution of the 
light source. Potentiometric recording at varying speeds was employed for potential 
measurements. Figs. 4 and 5 show the complete assembly used to measure current/ 
potential curves. 

All solutions containing the dye and the reducing agent were carefully deaerated by 
alternate application of vacuum and argon bubbling, before introduction in the cells. 
The cells and all lines were carefully argon purged. These precautions were found 
necessary since the leuco-dye is readily oxidized by air. 
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RESULTS AND DISCUSSION 
The change in potential the photo-electrochemical system undergoes upon illumi- 
nation is a very important property for it determines the amount of energy the system 
can ultimately deliver. Both the initial or dark potentials E,’ and steady state photo- 
induced potentials E.° were therefore measured on several dye-redox couple systems 
listed in Table 1. The reproducibility of these results is often complicated by slow 
adsorption—desorption equilibria involving both the dye and the reducing agent on the 


TABLE 1. PHOTO-INDUCED POTENTIALS OF SOME DYE-REDUCING AGENT SYSTEMS 


Photo- 
Dark induced Photo 
Dye Reducing agent potential, potential, potential, | pH Remarks 
$ E3-E3 
(Vv) (V) 


Very reversible 
Irreversible 


Thionine Ferrous ion +-0°33 +-0°243 — 0-095 
Ferrous-EDTA‘? —0-150 —0-046 
complex 

EDTA “O15 —0-147 —0°132 
Oflavine sulfate Ascorbic acid —0- —0-435 — 0-344 
EDTA -+-0- —0°480 0-476 
Phenosafranine Ascorbic acid -O- 0-278 — 0-292 
EDTA —0-420 —0°408 
EDTA 4 

Ascorbic acid —0-500 —0:°365 
Ethylenediamine — 0-238 —0-128 
TMPD*©?) —0- —0-035 — 0-008 
Citric acid —0- 0-104 — 0-086 
Oxalic acid —0-05 0-400 —0°344 
Hydroquinone —@ 0-123 — 0-008 
Euflavin Ascorbic acid —0- —0-545 — 0-340 
Riboflavin Riboflavin'®’ +0- 0-418 —0-464 


oo 


Irreversible 
Fairly reversible 
Irreversible 
| Fairly reversible 
Irreversible 


DD 


DRE 


Fairly reversible 
Irreversible 
Irreversible 
Irreversible 
Irreversible 
Irreversible 
Fairly reversible 
Irreversible 


ARAADAARD 
CO CO GO OO OO OO GO CO 


(a) All potentials measured versus an Ag/AgCl reference electrode 
(b) EDTA = Ethylenediaminetetra-acetic acid 

(c) TMPD = N,N, N’, N’ Tetramethylphenylenediamine 

(d) Riboflavin has dye and reducing agent combined in one molecule 


electrode surface. Following this initial study two systems were chosen for closer 
investigation. The proflavine—ascorbic acid system was chosen because the kinetics of 
its bleaching reaction has been studied* and found to be fairly reversible. The 
phenosafranine-EDTA system was chosen because of its high photopotential.® 

The results of a study of the effect of pH on the dark potential and the maximum 
photo-induced potential are shown in Fig. 6. The dark potential, E£,°, varies linearly 
with pH as would be expected from the Nernst equation, with a slope of this line is 
0-05 V per pH unit compared to the theoretical slope of 0-06 assuming one hydrogen 
ion is produced for each electron change. The photo-induced potential, E.°, however, 
behaves in a complex manner indicating that the kinetics of the photochemical process 
is here involved. The maximum change, i.e. the largest photopotential, is obtained at 
a pH = 6°8. This maximum was readily reproducible. For the same system Millich’® 
found that the maximum rate of photobleaching takes place at pH = 4-0. This 
apparent discrepancy is readily explained by the Nernst equation. If the potential- 
determining reaction at the dye electrode is the oxidation of the leuco-dye 


DH>D+Ht+e, (9) 


then the Nernst equation predicts an increasing negative potential for the electrode 
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with increasing pH. This change more than compensates for the decrease in steady 
state concentration of the leuco-form of the dye caused by the decrease in the rate of 
photobleaching at the increased pH. 

When the concentration of the reducing agent, ascorbic acid, is varied as illus- 
trated in Fig. 7, a maximum is also found for photopotential, E,’. The dark potential 
was found to vary linearly with the logarithm of the concentration of the ascorbic acid 
over most of the concentration range studied. The initial curvature is probably due to 


0-200 


V, Ag/AgCl 


Potential , 


Dark potential 
-0O-500- Maximum photo— 
induced potential 


12 
pH 
Fic. 6.—Dark potential and maximum photo-induced potentials (vs. Ag/AgCl) 
for proflavine dye solutions as a function of pH. 


the ionization of ascorbic acid which becomes negligible in the more concentrated 
solutions. The photo-induced potential, E.’, however varies linearly at first with the 
log of the ascorbic acid concentrate but levels off or may even decrease at the higher 
concentrations indicating that the photo-induced products attain their maximum 
steady state concentrations at this point (7 x 10-° M ascorbic acid) under the con- 
ditions of light intensity, pH and concentrations used for these measurements. The 
indicated spread in the data is probably a result of experimental error, due to traces of 
oxygen or impurities. It has been observed that the ascorbic acid is sensitive to oxygen, 
thus at the low concentrations small traces of oxygen may materially affect the results. 
At the other end of the scale the cause of the spread may be a result of the salting out 
of dye from an almost saturated solution. Fig. 7 shows also the results obtained with 
several cycles. 

The rate with which these photo-electrochemical cells achieve a steady state 
potential upon being irradiated and upon the removal of the radiation is a complex 
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function of the photochemical kinetics as well as of the electrode kinetics. A detailed 
analysis of these mechanisms is planned in the future on the basis of a larger body of 
reliable experimental data. One important aspect in measurements of the photo- 
induced potential is the question of the rate with which it establishes a steady state 
value. Studies of the growth of the photo-induced potential with time, upon illumina- 
tion, were therefore carried out. Fig. 8 illustrates the rate of change of potential of the 
photosensitive dye electrode upon illumination as a function of the number of cycles 


0-100 


Pt|Pro HCl, Ascorbic acid || Ag CL 
light intensity 115 mW/cm? (average) 
eoch curve is the average of two runs 
cycle refers to the number of times 
soltn. exposed to light pH-68 


Dark 
potentials 


Photopotential , E 


otential, 


7 Indicates spread of 
* experimental points 
Photo- induced 
potentials 


Ascorbic acid, conc, M 
Fic. 7.—Effect of increasing ascorbic acid concentration on the dark potential, 
photoinduced potential and photopotential. 


of light and dark the system went through. EDTA (ethylenediaminetetra-acetic acid) 
was added to these systems to stabilize the ascorbic acid. The time needed to reach 
the maximum photo-induced potential appears to increase with the number of cycles. 
Fig. 9 illustrates the rate of decay of the photo-induced potential of the dye electrode 
upon the removal of the light source. The decay rate of the photo-induced potential 
(Fig. 9) is by at least an order of magnitude slower than the rate of growth of this 
potential. Furthermore the decay becomes slower with the increasing number of 
cycles. The fact that the potential changes become slower with the number of cycles 
may be due to structural changes, deterioration of the dye, or most likely to the 
establishment of adsorption equilibria at the platinum electrode involving the dye 
molecules as well as the reducing agents. With strong adsorption it is also likely that 
a potential shift occurs. Some verification of this was obtained when the bright 
platinum electrodes were substituted by platinized platinum electrodes: the rate of 
potential decay then became much slower. 

The slowness of the decay of the photo-induced potential is no doubt due to the 
stabilization of leuco-form of the dye (which otherwise in the dark should readily go 
back to the oxidized form) through co-ordination bonding with the reducing agent. 
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Fic. 8.—Rate of change of dye electrode potential upon illumination. 
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Fic. 9.—Change of potential with time after cessation of illumination. 


Thus, it was found, as was expected, that without additions of EDTA a more rapid 


decay was obtained. 


The phenosafranine-EDTA system was also used for studies under closed circuit 
conditions in a complete cell with a Fe?*, Fe?*, EDTA redox couple as the opposing 
electrode. Cells as illustrated in Fig. 3 were used with a light source of an intensity of 
100 mW/cm? and an effective illuminated area of 50-2 cm*. Currents exceeding | mA 
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for periods over 1000 min have been obtained repeatedly. Potential measurements for 
both electrodes were carried out in studies over as wide a current density range as was 
possible. 

A current/potential curve for the phenosafranine-EDTA system is illustrated in 
Fig. 10. The electrode potential of the dye electrode was found to polarize rapidly 
above a current of 2 mA increasing while the redox electrode polarized little up to 
16 mA. There is a serious hysteresis in the dye electrode polarization curve shown in 
Fig. 10, due to some still unidentified irreversible processes, suspected to be adsorption 


| 


-0.100 | Pt|Phenosafranine,£ OT EDTA! Pt 
< Area: 50-2 cm* | 
a Light intensity:|10O0 mW/cm* | |} || 
> -0°200 rin TTT 
| 
Dye~—-7 
a 
0-400 


8 


1o- 2 4 6 8 iQ” 2 a 6 810 2 a 6 810 


nN 


Current, mA 


Fic. 10.—Electrode potential and cell voltage vs. current for phenosafranine-EDTA system. 
Open symbols indicate measurements made with increasing current, closed symbols 
decreasing current. 


of leuco-dye on the electrode surface. It appears important in future work to cycle and 
equilibrate a given system for a sufficiently long time to overcome some of these 
difficulties. The use of inert electrodes (other than platinum), which are less likely to 
adsorb the dye strongly, may also be desirable. 

In general, the absolute electrode potential of any galvanic system at any given 
current density is decreased by chemical, concentration and resistive polarization. 
Because of the low currents it is not expected that the resistance losses or the chemical 
polarization would be large. However the low solubility of dye in the solution does 
lead to serious concentration polarization. Concentration polarization is a function 
of the difference between the bulk concentration C,, and the concentration at the 
interface of the electrode and the solution C,;, of the electroactive species, and is 
represented by 

RT, 
AE = pin C. (11) 
This equation is further complicated by the fact that the electroactive species is the 
photo-reduced form of the dye; therefore, the bulk concentration of the electroactive 
species is a steady state value determined by the function™ 
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where y is the quantum efficiency, /, is the light intensity, and C, is the concentration 
of the reducing agent. Thus, 

RT C; 

AE = , 13 
conc nF k'C,yl, ( ) 
from which it may be predicted that AE... can be reduced by increasing the concen- 
tration of the reducing agent and the light intensity. Such studies are currently under 
way. 

For the phenosafranine-EDTA system shown in Fig. 10 the following electrode 
potential and cell voltages were obtained in the dark and upon illumination; 


Dark 

V,? = —0-305 V; E,° (for dye) = —0-275 V; E,° (for redox) = 0-030 V. 
Illuminated 

V.° = +0°350 V; E.° (for dye) = +0°380 V; E£.° (for redox) = +-0-030 V. 


Thus the photopotential for the dye electrode was 0-655 V. This rather sizable 
potential permitted the relatively high currents shown in Fig. 10. Unfortunately, 
however, EDTA yields an irreversible system. Apparently the oxidation product of 
the EDTA is very stable and the reversal of reaction (3) does not occur in the dark. 
Thus only one cycle could be performed. It is obvious from inspection of the scheme 
shown in Fig. 2 that this would make it impossible to operate Cell No. 2 because 
reaction (8) would not occur. For this reason further work was switched to systems 
employing ascorbic acid. 
5. CONCLUSIONS 

These initial studies on photo-electrochemical cells have shown that large values 
of photopotentials can be achieved employing solutions of the salts of photosensitive 
organic dyes. The photopotential values obtained reach as high as 0-7 V, many times 
larger than those obtained in a purely inorganic system. The experimental results 
indicate the great complexity of the mechanisms involved, both in the photochemical 
process and in the electrochemical process. In addition, some adsorption phenomena 
at the electrode surfaces complicate the results of potential measurements. It is, of 
course, quite possible that several potential-determining reactions may be involved. 
In regard to the systems studied, the following observations can be made: 

(a) There are definite changes in the photo-induced potential values and their 
rates of growth and decay with the number of light-dark cycles the system undergoes. 
Until evidence is obtained, it is assumed that these might be due to one or more of the 
following causes: structural changes in the dye, irreversible oxidation of the reducing 
agent, or build-up of an adsorption layer. 

(b) The low dye concentrations resulting from the low solubility in water allow 
small limiting current densities and consequently cause a large concentration polariza- 
tion even at small current densities. On the other hand, even if it were possible to 
increase the concentration, it might be undesirable as self-quenching may affect 
adversley the rate of formation of the leuco-dye. This indicates the need for a search 
and/or synthesis of dyes with desirable characteristics. 

(c) EDTA as a reducing agent behaves irreversibly and this is the possible reason 
why it yields very high values of the photopotential; namely, due to the stabilization 
of the leuco-dye once it has been produced. This brings the question of what might be 
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the product of the oxidation of EDTA. Such a product is not known in the technical 
literature. It is plausible to assume that it may be that the amino groups have been 
oxidized to nitroso groups and that this is an irreversible process, Thus EDTA, as 
discussed in the previous section, is totally unsuitable for the operation of the power 
scheme shown in Fig. 2. 

(d) The operation of the proposed power scheme depends on a fast decay of the 
concentration of the leuco-dye, DHg, as well as on the ready reversibility in the redox 
reaction involving the reducing agent. Thus the ideal photochemical system would be 
one capable of a high quantum yield for the formation of the leuco-dye together with a 
high reversibility. 

(e) To date, of the limited number of systems studied, the proflavine—ascorbic 
combination was comparatively best in regard to the reversibility. However, search 
for better redox couples is needed so that the necessary equilibria in the individual cell 
compartments of cells No. land No.2 of Fig. 2can be rapidlyreached. Another problem 
is the finding of a proper redox half-cell for compartment 1C (Fig. 2). Since the 
potentials for proflavine—ascorbic acid vs. Ag/AgCl are E,° = —0-150 V and E,’ 

-0-600 V, the redox couple would have to have a potential somewhere between these 
two values, so that the reaction can proceed as indicated in Fig. 2, both in cell No. land 
in cell No. 2. 

Many questions relating to the fundamental mechanism remain unanswered in this 
first study. However, it appears that the use of photosensitive dye electrodes in the 
proposed power scheme may be the basis for a power generation method for the 
direct conversion of solar into electrical energy. On the basis of initial quantum yield 
measurements which have been made it appears that the electrochemical part of the 
process proceeds very efficiently and it is the quantum yield which limits the overall 
conversion efficiency. Despite this, from the power generation point of view, it is 
rather remarkable that the cell of Fig. 10, with an average voltage of 0-25 V, gave a 
power output (at a total current of 10 mA) of 2:5 mW for a 50-2 cm? illuminated area. 
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Résumé—Nous avons étudié la cinétique de la préparation de la variété /-PbO, dans le cas particulier 
de la dismutation de Pb,O, par des mélanges eau-acide acétique. 

Pour caractériser ces mélanges, nous avons été amenés a remplacer la notion de pH par la con- 
ductibilité. 

L’étude cinétique proprement dite a été effectuée par étude des variations dans le temps de la 
tension d’oxyde-réduction du systeme; cette tension a été mesurée a l'aide dune électrode sonde 
en or. 

Cette étude nous a permis de préciser le mécanisme de la réaction de dismutation. 


Abstract—The kinetics of $-PbO preparation in the special case of the Pb,O, dismutation in 
water-acetic acid mixtures were studied. The mixtures were characterized by conductivity measure- 
ments rather than by pH. 

The kinetic study was made by plotting the tension of the system versus time; tension was meas- 
ured by means of a gold electrode. 
The work extends knowledge of the dismutation mechanism. 


Zusammenfassung—Die Kinetik der /-PbO, Bildung im besonderen Falle der Dismutation von 
Pb,O, unter Einfluss von Wasser—Essigsaure Mischungen wurde untersucht. 

Diese Mischungen wurden nicht durch das pH, sondern durch Leitfahigkeitsmessungen gekenn- 
zeichnet. 

Die eigentliche Kinetik des Systems wurde durch den zeitlichen Verlauf der mittels einer Gold- 
sonde gemessenen Redox spannung bestimmt. 
Die Arbeit fiihrte zu einer genaueren Kenntniss des Dismutationsmechanismus. 


I. INTRODUCTION 
La préparation de l’oxyde PbO, a été faite par diverses méthodes qui conduisent a 
plusieurs variétés possibles.'~* Devant la divergence des résultats obtenus, nous avons 
été conduits 4 rechercher les facteurs ayant pu les provoquer. 
Nous avons effectué cette recherche dans un cas particulier: celui de la dismutation 


par des mélanges acétiques de l’oxyde mixte Pb,O, pour lequel nous avons essayé de 
Fe déterminer le mécanisme de la réaction en effectuant une étude cinétique de la dismu- 
. 

tation. 

5 


Nous avons choisi ce cas pour les raisons suivantes: 
- les conditions initiales sont facilement contrélables, 
— la cinétique est relativement lente, 
- nous obtenons une variété cristallographiquement pure. 
Il s’agit de la variété 6 PbO, quadratique de type rutile exempte de la variété « ortho- 
rhombique. 


* Texte recu le 8 Octobre 1960. 
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D’autre part si nous écrivons la formule chimique du bioxyde sous la forme PbO, 
nous obtenons par analyse thermique 4 800° avec réduction a l’etat de PbO, y = 2,00 
et par analyse chimique par oxydation d’une solution d’acide chlorhydrique y = 1,92. 

Enfin si nous étudions les courbes de décomposition thermogravimétrique dans 
l’air, nous constatons pour les échantillons obtenus par une dismutation 4a l’aide de 
mélange contenant plus de 5% d’acide acétique dans l’eau la présence d’un palier 
correspondant a la formule PbO, ,;. Ce palier correspond 4 un mélange de PbO et de 
Pb,O, du a la réoxydation partielle de PbO vers 500-550°C. Ce palier n’existe pas 
dans le cas des échantillons obtenus a l’aide de mélanges contenant moins de 5% 
d’acide. 

Il. CONDITIONS EXPERIMENTALES 

Nous avons cherché a suivre la cinétique par une mesure de tension d’oxydo- 
réduction. En effet, nous partons d’un oxyde métallique pour en obtenir un autre ot 
le degré d’oxydation du métal est plus éléve tandis que la réaction libére des ions ot 
le métal a, par contre, un degré d’oxydation inférieur. La réaction globale peut étre 
écrite 

Pb,O, + 4H* — PbO, + Pb*? + 2H,O. 


Il en résulte des équilibres électrochimiques entre ces différents composés métal- 
liques donnant naissance a une tension d’oxydo-réduction au sein du mélange. 
Cellui-ci est mesurée a l’aide d’une électrode sonde métallique et l’on enregistre les 
variations en fonction du temps, de la différence de potentiel entre cette électrode 
métallique et une électrode au calomel. En ce quiconcerne la nature de cette électrode, 


notre choix s’est finalement porté sur l’or qui présente l’avantage sur tous les autres 
métaux essayés, et en particulier sur le platine, de se mettre plus rapidement en 
équilibre avec la solution. La durée de mise en équilibre sera appelée “temps de 
réponse de |’électrode” et il est minimum pour l’or. Ce phénoméne a été signalé 
également récemment par Lewartowicz™. 


Ill. CARACTERISATION DES MELANGES INITIAUX 
Nous avons opéré avec deux types de mélanges: 
— mélange eau-acide acétique 

— mélange anhydride acétique—acide acétique. 
Nous reviendrons ultérieurement sur ce deuxiéme cas. En ce qui concerne le cas des 
mélanges eau-acide acétique nous avons été amenés a prendre comme variable 
caractéristique la conductibilité de ces mélanges qui semblait li¢e a la cinétique de 
maniére plus apparente que la composition centésimale du mélange. Nous avons 
cherché une expression des concentrations ioniques ce qui nous a conduit a faire 
’hypothése suivante: 

“Le proton H* est solvaté par quatre molécules d’eau constituant un édifice tétraé- 
drique’’. Cette hypothése a déja été émise par Darmois"—® vers 1950. 

Partant de 1a et en supposant les trois équilibres de dissociation suivant: 


5H,O = HO~ + (H,O),H* Constante d’équilibre k, 
2CH,CO,H CH,CO,— CH,CO,H,* Cte k,’ 
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Nous avons calculé les concentrations des différents ions et en particulier celle en 
protons: 


k.(H,0)° + k,(CH,CO,H)(H,0)! 
(CH,;COOH) 
\ k,  (H,0)! 


Cy, = (H,O),H* = 


Nous avons également calculé une concentration en charge de méme signe, 


k. 
= ,/| (CH,CO,H) | [K,(H,0) + k(CH,COOH)) 


Nous avons constaté (Fig. 1) le parallélisme des courbes colog C, (courbe IV) et colog 
x (courbe I). La conductibilité étant proportionnelle aux concentrations ioniques 


8 
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ce parallélisme nous a semblé permettre de considérer, en l’absence de toutes théories 
actuelles sur de tels électrolytes, les hypothéses précédentes comme valables et 
d’utiliser les résultats relatifs aux concentrations pour les calculs ultérieurs. 

Nous avons constaté d’autre part le parallélisme des deux courbes E,, (courbe II) qui 
est la valeur expérimentale du “pH” mesurée a l’aide du couple d’électrode: électrode 
de verre-électrode au calomel et Eoy = 14 — colog (OH-) (courbe III) calculé a 
partir des valeurs de la concentration (OH~) obtenues d’aprés la théorie précédente ce 
qui nous porterait a écrire 


E, = 14 — colog aoy- 


avec = (OH). 


ou y serait un coefficient d’activité. 
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IV. ETUDE DES COURBES TENSION-TEMPS 
Les courbes tension-temps que nous avons obtenues peuvent étre groupées 


suivant deux types: 

(1) type “solution aqueuse” (Fig. 2, courbe I) caractérisé par une décroissance 
réguliére de la tension commengant immeédiatement apres le maximum. 

(2) type “solution acétique” (Fig. 2 courbe II) caractérisé par la présence apres le 
maximum d’un palier se terminant par une brusque chute de tension. La durée 
correspondant a ce palier semble étre celle pendant laquelle on a la présence simultanée 
des deux oxydes Pb,O, et PbO, dans le milieu réactionnel. 


E = f(t) 


(I) Type “solution aqueuse” 
(I) Type “solution acétique” 


t 
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Sur ces courbes, nous constatons la présence de plusieurs points caractéristiques. 
(A): il s’agit maximum secondaire fréquemment presque instantané. 

(B): il s'agit d’un épaulement de la courbe. 

Ces deux points s’estompent jusqu’a disparaitre dans le cas des cinétiques rapides. 
(M): c’est le maximum atteint par la tension réactionnelle. La netteté de ce 
point est moins bonne dans le cas des cinétiques lentes. 

-(C): ce point qui n’apparait que dans le cas “des solutions acétiques” 
correspond 4a la brusque décroissance a la fin du palier suivant le maximum. 
(F): il s’agit du point terminal de la courbe. 

Nous avons considéré pour chacun de ces points deux grandeurs caractéristiques: 

la tension E en ce point et la durée ¢ nécessaire pour l’atteindre a partir du début 
de la réaction. 

Nous avons étudié leurs variations en fonction des données initiales, c’est-a-dire, 
la concentration en acide acétique (C,) exprimée en mole/I., et une donnée que 
nous nommerons la “densité de répartition” de oxyde en suspension dans le milieu 
(Pb,O,) exprimée en g/I. 

Nous allons envisager successivement les résultats obtenus pour chacun des points 
caractéristiques des courbes tension-temps. 

(1) En ce qui concerne le point A, nous avons constaté que pour chaque valeur de 
la concentration acide, les valeurs de la tension FE, sont situés de part et d’autre d’une 
valeur moyenne E,,,, indépendamment de la valeur de la “densité de répartition” de 
l’oxyde. 
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La valeur de E,,,, présente une variation réguliére avec tendance vers un maximum 
pour les fortes valeurs de la concentration en acide (Fig. 3). 

La durée ¢, correspondant a ce point est trés faible, de l’ordre de 30” 4 quelques 
minutes, mais peut toutefois augmenter considérablement dans le cas des valeurs 
faibles soit de la concentration en acide, soit de la “densité de répartition” de l’oxyde. 


\ 
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(2) Pour le point B, nous constatons, pour les faibles valeurs de la concentration 
en acide (Fig. 4) une décroissance de la tension Ep. 

— quand la concentration en acide décroit— 

— quand la “densité de répartition” de l’oxyde croit 
Par ailleurs la durée tf, correspondants passe par un minimum pour une valeur de la 
“densité de répartition” de Pb,O, voisine de 8,0 g/1. 

(3) Au points M, nous avons associé les deux valeurs Ey, et t;,.. Nous avons 
constaté que la tension E y, (Fig. 5). 

— décroit: 1° lorsque la “densité de répartition de Pb,O, croit— 

2° lorsque la concentration en acide décroit 

— tend vers une limite pour les faibles valeurs de la “densité de répartition” de 

Pb,O, dans le cas des concentrations en acide inférieures 4 3N— 
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présente une variation linéaire avec le logarithme de la “densité de répartition”’ 
de Pb,O, dans le cas des concentrations en acide supérieures 4 3 N. 

D’autre part (Fig. 6) si nous considérons les courbes de variations de Ey, en 
fonction du logarithme de la concentration en acide pour chaque valeur de la “densité 
de répartition” de oxyde, nous constatons la présence sur toutes ces courbes d’une 
inflexion pour une valeur de la concentration en—acide voisine de 3 N. 


0,183 0,395 


Remarquons que cette valeur correspond sensiblement au maximum de conducti- 
bilité des mélanges eau—acide acétique. 

Pour les valeurs de la concentration en acide supérieures 4 3 N, les courbes sont 
paralléles tandis que pour les valeurs inférieures, elles forment un faisceau convergent 


de courbes. 
Toutefois pour les valeurs élevées de la “densité de répartition” de l’oxyde, il y a 
tendance vers une forme sensiblement linéaire des courbes dans l’ensemble de la 


diagramme. 
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0183 0,395 0,91 


En ce qui concerne la durée nécessaire pour atteindre le point M, nous constatons 
que pour chaque valeur de la “densité de répartition’” de Pb,;O,, nous avons un 
minimum pour une valeur de la concentration en acide voisine de 3 N (Fig. 7). 

D’autre part (Fig. 8) pour les valeurs de la concentration en acide inférieures 4 3 N, 
nous notons la présence: 
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(a)—d’un minimum pour une valeur de la “densité de répartition’”’ de Pb,O, 
voisine de 8 g/I. 
(b)—d’un maximum relatif pour une valeur de cette “densité de répartition” plus 
faible et décroissant en méme temps que la concentration en acide. 
Pour les valeurs supérieures 4 3 N, nous constatons une décroissance continue 
quand la “densité de répartition” de Pb,O, augmente. 


10,8/1,6/4,0 
8,0 /16,0/40,0 
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(4) En ce qui concerne le point C, il est difficile de définir une valeur de la tension 
en ce point. Par contre, nous avons constaté que la durée ¢, semble passer par un 
maximum pour une valeur de la “densité de répartition” variant avec la concentration 
en acide. 

(5) Au point F seul peut étre envisagée la tension finale E,. En effet, la durée 
nécessaire pour que la réaction soit totalement terminée est indéterminable pratique- 
ment. 

Nous avons constaté pour la tension E,, des variations analogues a celles enregi- 
strées pour la tension Ey, ainsi que le montre les Fig. 9 et 10. Notons sur celles-ci que 
le caractére linéaire des courbes est plus marqué que dans le cas de la tension Ey). 
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V. ETUDE DE L’EQUILIBRE ELECTROCHIMIQUE FINAL 


A la fin de la réaction, nous avons un systtme composé d’une suspension de 
bioxyde PbO, dans une solution acide de sel de plomb divalent. 

On pouvait donc penser que la tension finale mesurée serait celle du couple 
PbO,/Pb?>. 


IE, = f(colog C,,+) 


E,=E,-QI00 colog 
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Nous avons donc été amenés a tracer la diagramme 
Ex = f(colog 
Les valeurs de C,,* ayant été déterminées a l’aide de Fig. | et a partir des valeurs 
expérimentales du “pH”: £,,. Cette détermination ne peut d’ailleurs étre faite que 
dans le cas des “solutions aqueuses”. Nous avons constaté que les points correspon- 
dant aux expériences réalisées avec des “‘densités de répartition” de Pb,O, supérieures 
ou égales a 4 g/1. se placaient sur une droite d’équation 
Ey = 1,465 V — 0,100 colog C,,* 

quelle que soit la valeur de cette “densité de répartition” (Fig. 11). 

Pour les valeurs de celle-ci inférieures 4 4 g/1., les points se situent au dessus de la 
droite et dans la partie gauche de la diagramme. On constate que pour les points 
situés sur la droite, nous avons pratiquement 

= colog Cy*. 
La valeur 1,465 V est voisine de celle indiquée par différents auteurs'*!® pour le 
couple PbO,/Pb?*: 1,456 V. Par contre, le coefficient 0,100 s’éloigne notablement de 
celui que l’on attendrait et qui est: 0,118. Enfin il n, apparait pas de terme relatif a la 
concentration en ions Pb?*. II est vraisemblable que la formation d’ions complexes 
soit 4 l’origine de ces divergences. L’existence de semblables complexes est connue 


par ailleurs.'® 


VI. ETUDE DE LA CONDUCTIBILITE DE LA SOLUTION FINALE 
Enfin nous avons mesuré la conductibilité de la solution finale et nous avons 


constaté: 
(a) pour chaque valeur de la concentration en acide acétique (Fig. 12) la 


conductibilité passe par un minimum pour une valeur de la “densité de 
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répartition” de Pb,O, inférieure 4 8 g/1., décroissant en méme temps que la 
concentration en acide pour les valeurs de celle-ci inférieures 4 3 N et lorsque 
la concentration en acide croit pour les valeurs de celle-ci supérieures a 3 N. 
pour chaque valeur de la “densité de répartition’”’ de l’oxyde (Fig. 13) la 
conductibilité passe par un maximum pour une valeur de la concentration 
acide voisine de 3 N dans le cas des valeurs de la “densité de répartition” 
inférieures a 8 g/1. alors que pour les valeurs supérieures, elle varie peu autour 
d’une valeur maximum atteinte pour les faibles valeurs de la concentration en 
acide (inférieures a 3 N). 


VII. DISSOLUTION DE L’OXYDE Pb,0O, DANS 
L°ACIDE ACETIQUE ANHYDRE 

Nous avons réalisé des essais de dissolution de l’oxyde Pb,O, dans l’acide acétique 
anhydre celui-ci ayant été préparé par addition préalable d’un égal volume d’anhydride. 

Dans ce cas, nous n’obtenons pas de bioxyde mais une dissolution complete de 
l’oxyde dans le mélange acétique. 

En laissant évaporer a froid, nous recueillons un précipité cristallin d’acétate de 
plomb tétravalent s*hydrolysant instantanément en présence d’eau et lentement par 


séchage a l’air. 
La courbe tension-temps obtenue dans ce cas (Fig. 14) fait apparaitre les points 
(A), (B), et (M) qui est ici confondu avec (F). 


VIII. CONSIDERATIONS THEORIQUES SUR LES COURBES 
TENSION-TEMPS 


La similitude des courbes tension—-temps correspondant a la préparation du 
bioxyde PbO, par dismutation et de celle correspondant 4 la dissolution de l’oxyde 
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Pb,O, dans l’acide acétique anhydre nous conduit 4 supposer que la dismutation se 
produit en deux phases: 
Dissolution de l’oxyde Pb,Q,: 


Pb,O, Pb*+ + 2Pb?+ + 4H,0O. 
Hydrolyse des ions Pb**: 
Pb** + 2H,O — PbO, + 4H?*. 
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En partant de cette hypothése, nous avons cherché a rétablir qualitativement les 
courbes tension—temps. 

Dés l'addition de l’oxyde Pb,O, nous avons une dissolution libérant des ions Pb** 
et Pb?* d’ou l’apparition d’équilibres électrochimiques entre ces différents composés. 
Nous avons les couples: 


Pb,O,/Pb**, Pb,O,/Pb?*, Pb*4/Pb?*. 


Ils donnent naissance a une tension d’oxydo-reduction qui, en tenant compte du fait 
qu a ce moment nous avons 


(Pb!) = 1/2(Pb2*), 


peut s’écrire 
E = E, — 0,118 colog C,,* — 0,0453 log (Pb?*). 


Mais a ce moment, (Pb?*) tend a croitre rapidement, tandis que C,,, varie peu, d’ou 
une décroissance rapide de la tension a partir d’une valeur élevée. Le point A ne 
correspond pas a cette valeur en raison de l’existence du “temps de réponse” pour 
l’électrode. Celui-ci pourrait étre lié 4 existence d’un minimum de fréquence des 
choes des ions Pb?*, pour obtenir l’équilibre entre l’électrode et la solution. Cependant 
il semble que cette valeur minimum dépende de la composition du mélange ce qui 6te 
toute valeur réelle a la valeur expérimentale E ,,,. 

Si nous revenons a I’expression complete de la tension d’oxydo-réduction 


E = Ey — 0,118 colog C,* + 0,0739 log (Pb!*) — 0,118 log (Pb2*), 


nous constatons la présence d’un facteur dépendant de la concentration en ions Pb*+ 
tel que augmentation de cette concentration provoque un accroissement de la tension 
E. Ceci est le cas dans la dissolution. L’influence de ce facteur semble devenir 
prépondérante aprés un certain temps, ce qui explique le minimum de la tension 
situé entre les points A et B. La présence de différents complexes des ions métalliques, 
et d’équilibres de dissociation entre ceux-ci conduit 4 des valeurs limites pour les 
concentrations en ions Pb** et Pb?* d’ou une stabilisation progressive de la tension 
réactionnelle Ce phénoméne s’amorce au point B. Par la suite, la concentration en 
ions Pb** continue cependant a croitre mais plus lentement, soit jusqu’a dissolution 
complete de oxyde Pb,O,, soit jusqu’a une valeur limite dépendante de la concen- 
tration en molécules d’eau. Cette valeur atteinte constitue un seuil d’hydrolyse de Pion 
Pb**. En effet, on a pu obtenir une dissolution complete de l’oxyde Pb,O, sans preé- 
cipitation de bioxyde pour de trés faibles “densités de répartition de oxyde dans des 
mélanges pouvant contenir jusqu’a vingt-cing pour cent d’eau. 

Lorsque nous atteignons ce seuil, il se forme du bioxyde PbO, et par suite nous 
avons apparition de nouveaux équilibres électrochimiques correspondant aux couples 


PbO, /Pb,0,,  PbO/Pb?*. 


La tension d’oxydo-réduction fournie par le systéme global, augmente rapidement 
jusqu’a un maximum correspondant au point M, qui suit presque immédiatement 
l’apparition observable du bioxyde dans le milieu réactionnel. 

Par la suite, la concentration des ions Pb?* augmentant au cours de la dissolution 
tandis que celle des ions Pb** reste stationnaire, nous avons une décroissance 
progressive jusqu’a la fin de la réaction. 
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A ce moment, il ne reste plus que les couples électrochimiques 


PbO,/Pb?*, Pb*+/Pb?*, 


mais le terme correspondant a la concentration des ions Pb** est sensiblement constant. 
Nous avons tracé la courbe 


E, = f (colog Cy*) 


qui devrait correspondre a I’expression 
Ey = E,p + 09,0296 log Pb** — 0,118 colog Cy,* — 0,0591 log Pb?*. 
Expérimentalement, nous obtenons I’expression 


Ey, = 1,465 V — 0,100 colog Cy,*. 


L’écart dans la pente de la droite semble devoir étre attribué aux complexes 
ioniques présents et a l’influence que ceux-ci pouvaient avoir sur la concentration en 
protons. Le calcul complet de celle-ci conduisant a une équation du cinquiéme degré, 
celui-ci est irréalisable pratiquement. 


IX. ETUDE DES RESULTATS DE LA CINETIQUE 

Nous avons constaté au cours des différents essais que la dissolution de l’oxyde 
Pb,O, était un phénoméne lent; par contre, nous avons remarqué que l’acétate de 
plomb tetravelent isolé au cours de cetains essais, était hydrolysé instantanément en 
présence d’eau en quantité suffisante. En partant de la, nous pouvons admettre la 
conclusion suivante: 

““Parmi les deux réactions mises en jeu par la dismutation, c’est le phénoméne de 
dissolution qui constitue la phase lente”, c’est done lui qui imposera sa vitesse a 
ensemble de la réaction. On considéra la durée ¢, nécessaire pour atteindre le point 
M comme caractéristique de la vitesse de la réaction. En effet ce temps correspond a 
celui nécessaire pour atteindre le seuil d’hydrolyse des ions Pb** donc une certaine 
concentration en ions Pb**. 

Si l’on admet que la dissolution s’effectue suivant la réaction, écrite précédemment, 
la vitesse de dissolution pourra se mettre sous la forme 


| 
V=—= Cpp,o, (Cy*)’, 
M 


ou l’on pourra considérer que le terme Cp ), peut se mettre sous la forme 


(Pb,O,)". 


Nous avons donc calculé les valeurs de la fonction 


x = 8 colog Cy* + colog t), = log k + n log (Pb,O,) 


Mais nous avons constaté dans ce cas une impossibilité dans la détermination de 


valeur pour k et n. 
Nous avons alors envisagé que la dissolution se fasse en plusieurs étapes suivant le 


schéma suivant 


PbO,Pb, + 4H*+ PbO,H, + 2Pb2+, 
PbO,H, + 4H* — + 4H,O. 
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La premiére de ces deux réactions, ce’st-a-dire, le déplacement de l’acide orthoplom- 
bique de son sel constituant la phase lente nous pourrons alors écrire la fonction 


Xx = 4colog Cy* + colog 


et nous avons pu calculer, dans le cas des “solutions aqueuses” et pour chaque valeur 


Fic. 15. 


de la “densité de répartition”’ de Pb,O, une valeur moyenne ~,, (Fig. 15) des variations 
de laquelle nous avons déduit les valeurs suivantes 


log k = 8,70, 
n= 0, 


ce qui permettrait dans le cas des “solutions aqueuses” de supposer que l’oxyde 
Pb,O, réagit a l’état de molécules dissoutes dans le mélange qui serait saturé par 
rapport a elles. 

Les valeurs supérieures de &,, obtenues pour les valeurs de la “densité de répar- 
tition” de Pb,O, élevées pourraient s’expliquer par un processus analogue a celui que 
nous allons envisager pour le cas des “solutions acétiques”. En effet, dans ce cas, 
nous n’avons pas pu calculer une valeur pour k en partant de la formule précédente et 
nous avons été amenés a supposer que la réaction se fait suivant le schéma 


PbO, Pb, —> PbO, PbH, + Pb?*, 

PbO, PbH, + 2H* — PbO, H, + Pb?*, 
sans avoir a faire d’hypothése quant a la vitesse relative de ces deux réactions, nous 
avons pu déterminer la valeur de la fonction 


X» = 2 colog Cy* + colog ty, (Fig. 16) 


m 
pour chaque valeur de la “densité de répartition’’. Nous avons pu en déduire les 
valeurs suivantes 

log k = 3,1, 


m=], 
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Cette valeur de 7 nous conduit 4 admettre que dans ce cas, la réaction a lieu entre les 
particules solides Pb,O, en suspension et les ions (H,O), H*. 

Nous devons préciser ici qu’aucun des deux composés transitoires supposés: PbO,H, 
et PbO, PbH, n’a pu étre mis en évidence au cours de la réaction. Ils n’ont d’ailleurs 
vraisemblablement qu’une vie trés bréve. 


| 
| 
800 


CONCLUSION 

Nous avons laissé de cété les mélanges contenant plus de 50 pour cent en acide 
acétique, les mesures effectuées dans ce domaine étant fragmentaires. Cependant, 
celles-ci confirment dés a présent les résultats obtenus au cours de l'étude précédente. 

Celle-ci nous permet d’effectuer la liaison entre la composition du mélange acétique 
caractérisé par sa conductibilité reliée aux concentrations ioniques et la cinétique de la 
réaction. Nous avons pu obtenir ainsi un schéma des mécanismes mis en jeu dans la 
dismutation. Il semble d’aprés une étude en cours que ces mécanismes puissent étre 
généralisés aux cas d’autres oxydes de métaux a degré d’oxydations multiples et en 
particulier au cas des métaux de transition. 
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Le présent rapport, mis en chantier il y a plus de dix ans, a été mis au point en vue de 
sa présentation a la Section de Chimie Physique de Union Internationale de Chimie 
Pure et Appliquée au cours d’une réunion spéciale de la Commission CITCE de 
“Nomenclature et Définitions Electrochimiques”’, fonctionnant simultanément comme 
Sous-Commission de ““Symboles et Terminologie Electrochimiques” de la Commission 
IUPAC d’Electrochimie. Cette réunion a eu lieu a Bruxelles les 31 aoft, ler et 2 
septembre 1960. 

Le personnel de la Commission CITCE et de la Sous-Commission IUPAC a varié 
* au cours des années, mais les membres actifs suivants ont participé a la préparation de 
toutes les versions précédentes de ce rapport et, en particulier, 4 la rédaction du texte 


ci-dessous: 
Raymond Defay (Université de Bruxelles), Erich Lange (Université d’Erlangen), 


Giulio Milazzo (“Istituto Superiore di Sanita,” Rome), Gabriel Valensi (Univer- 

sité de Poitiers) et Pierre Van Rysselberghe (Université Stanford). 

Le rapport actuel sera graduellement complété par laddition de définitions se 
rapportant a la cinétique des réactions d’électrodes, aux phénomeénes de polarisation, 
a la corrosion électrochimique, etc. 


1. DEFINITIONS GENERALES 

1.1—On appelle cation un atome ou un groupement d’atomes porteur d’une charge 
nette positive. 

1.2—On appelle anion un atome ou un groupement d’atomes porteur d’une charge 
nette négative. 

1.3—Rappelons que la force d’image est la force électrostatique qui s’exerce entre une charge 
extérieure 4 un conducteur et ce conducteur par suite de la charge électrostatique induite dans le 
conducteur par la charge extérieure considérée. A la distance de 10-* cm. la contribution des forces 
d’image au travail molaire d’extraction (voir 2.7) de électron ou d’un ion monovalent n’est que de 
lordre de 10 calories. 

Le potentiel électrique dans le vide et a distance suffisante de tout systéme matériel 
(c’est 4 dire au-dela du rayon d’action pratique des forces d’image) est défini de la 
maniere suivante: 

Une charge ponctuelle g, dépourvue de tout support matériel, est amenée infini- 
ment lentement de l’infini au point considéré avec une dépense de travail w. Le 
potentiel électrique est la limite du quotient w/g lorsque g tend vers zéro. Pendant cetie 

* Presenté et discuté a une réunion spéciale de la Commission 2 du CITCE, Bruxelles, le 31 aoat 
1960; texte regu le 2 novembre 1960. 
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opération, les champs électrique et magnétique agissant sur la charge ponctuelle sont 
considérés comme étant stationnaires. 

1.4—La tension électrique @un point | a un point 2 est égale au potentiel électrique 
au point | diminué du potentiel électrique au point 2. 

1.5—La différence de potentiel électrique correspondant a un intervalle 1-2 est 
égale au potentiel électrique au point 2 diminué du potentiel électrique au point 1. 

La différence de potentiel électrique est donc égale en valeur absolue, mais de signe 
oppose a la tension électrique. 

Le champ électrique E en un point est relié au potential électrique y en ce point par la relation 
E grad ~. Dans le cas d’une coordonnée spatiale unique x, on écrit E dg/dx, ou, lorsque 
le champ est uniforme dans l’intervalle Ax, E Ag/Ax U|Ax, @ désignant la tension électrique 
entre l’origine et l’extrémité de l’intervalle Ax. La différence de potentiel électrique définie en 1.5 est 
donc égale a l’accroissement Aq figurant dans la derniére formule ci-dessus. 


2. SYSTEMES ELECTROCHIMIQUES A UNE PHASE 

2.1—Le potentiel électrique extérieur y d’une phase conductrice, dont la surface 
limitrophe est uniforme, est celui défini dans la théorie classique de l’électricité et pris, 
dans le vide, immédiatement au-dela du rayon d’action pratique des forces d’image, 
c’est a dire a une distance de l’ordre de 10~* cm. de la surface géométrique extérieure 
de la phase. 

Cette quantité est mesurable. 

2.2—Pour transférer la charge q considérée en 1.3 du point ot a été défini le 
potentiel électrique extérieur y jusqu’a un point au sein de la phase, l’existence d’une 
couche de charges et de dipoles orientés nécessite une quantité de travail électrique w’ 
a fournir contre les forces coulombiennes macroscopiques. La limite du rapport 
w’/g, lorsque q tend vers zéro, est égale a la tension électrique de surface x. 

Cette tension est positive quand, au travers de la couche superficielle, le potentiel 
électrique augmente de l’extérieur 4 l’intérieur de la phase. 

2.3—Le potentiel électrique intérieur y en un point dune phase est égal a la somme 
du potentiel électrique extérieur et de la tension électrique de surface 


Autrement dit, c’est le potentiel que calculerait l’électrostatique 4 partir de la 
répartition macroscopique des densités de charge par unité de volume ou de surface et 
des polarisations moléculaires par unité de volume. 

Le potentiel électrique intérieur est une grandeur définissable en principe, mais 
généralement non-mesurable. 

2.4—Nous considérons un systeme comprenant toutes les phases et portions de 
matiére, en contact l'une avec l’autre ou séparées par du vide ou par un milieu ambiant 
quelconque, dont les charges électriques macroscopiques éventuelles (réparties dans 
les volumes ou sur les surfaces extérieures des phases) et les polarisations moléculaires 
affectent de maniére non-négligeable le potentiel électrique en un point quelconque 
de ce systeme. Un tel systéme sera désigné systéme électrochimique englobant toutes 
les charges agissantes. 

(a)—Dans un tel systéme, l’enthalpie électrochimique H est définie comme étant 
l’énergie FE du systéme augmentée du produit de la pression extérieure p par le volume 
total V du systeme 


H = E+ pv. 
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(b)—L’enthalpie électrochimique partielle molaire h* dun constituant i d’une 
phase « est la dérivée partielle, par rapport au nombre de moles de ce constituant dans 
cette phase, de l’enthalpie électrochimique du systeme englobant toutes les charges 
agissantes. Dans cette différentiation, on maintient constants tous les autres nombres 
de moles, la température et la pression extérieure 


(c)—L’enthalpie chimique partielle molaire h,* @un constituant i d’une phase x 
est égale a l’enthalpie électrochimique partielle molaire de ce constituant dans cette 
phase diminuée du produit de la charge molaire de ce constituant, z,;F (F = | faraday), 


par le potentiel électrique intérieur de cette phase, ¢* 
h? = h?Z — z,Fq*. 


(d)—L’enthalpie chimique H du systéme est la somme, étendue a tous les consti- 
tuants er a toutes les phases, des produits des enthalpies chimiques partielles molaires 
par les nombres de moles correspondants 


H =: 
(e)—L’ énergie chimique E du systeme est égale a son enthalpie chimique diminuée 
du produit de la pression extérieure par le volume total du systeme 
E=H — pV. 


2.5(a)—Dans un systéme électrochimique englobant toutes les charges agissantes, 
l’énergie libre électrochimique (de Helmholtz) F est définie comme étant l’énergie du 
systeme diminuée du produit de la température par l’entropie du syst¢me 


F= £—TS. 


(b)—Le potentiel électrochimique fi;* @un constituant d’une phase est la dérivée 
partielle, par rapport au nombre de moles de ce constituant dans cette phase, de 
l’énergie libre électrochimique du systéme englobant toutes les charges agissantes. 
Dans cette différentiation, on maintient constants tous les autres nombres de moles, 
la température, les volumes des phases et la configuration géométrique du systéme 


u 


> 


(c)—Le potentiel chimique ;* dun constituant d’une phase est égal au potentiel 
électrochimique de ce constituant dans cette phase diminué du produit de la charge 
molaire de ce constituant par le potentiel électrique intérieur de cette phase 

2.6(a)—Dans un systéme électrochimique englobant toutes les charges agissantes 
l’enthalpie libre électrochimique G est définie comme étant l’énergie libre électro- 
chimique du systeme augmentée du produit de la pression extérieure par le volume total 
du systeme 

= F4+ pV. 


~ 


30 
— (24) 
: j 
5 
19 


Rapport de la commission CITCE “nomenclature et définitions électrochimiques” 31 


(b)—L’enthalpie. libre électrochimique partielle molaire d’un constituant d’une 
phase est la dérivée partielle, par rapport au nombre de moles de ce constituant dans 
cette phase, de l’enthalpie libre électrochimique du syst¢me englobant toutes les 
charges agissantes. Dans cette différentiation, on maintient constants tous les autres 
nombres de moles, la température et la presssion extérieure. 

L’enthalpie libre électrochimique partielle molaire est identique au potentiel 
électrochimique défini en 2.5(b) 

(c)—L’enthalpie libre chimique partielle molaire d'un constituant d’une phase est 
égale a l’enthalpie libre électrochimique partielle molaire de ce constituant dans cette 
phase diminuée du produit de la charge molaire de ce constituant par le potentiel 
électrique intérieur de cette phase. 

L’enthalpie libre chimique partielle molaire est identique au potentiel chimique 
défini en 2.5(c) 


R 
Tyn?.. 


(d)—L’enthalpie libre chimique G du systéme est la somme, étendue a tous les 
constituants et a toutes les phases, des produits des potentiels chimiques par les 
nombres de moles correspondants 


G = 


(e)—L’ énergie libre chimique (de Helmholtz) F du systéme est égale a son enthalpie 
libre chimique diminuée du produit de la pression extérieure par le volume total du 
systeme 

F=G — pV. 

2.7—Considérons un constituant d’une phase conductrice. Le travail molaire 
d’extraction de ce constituant de cette phase est le travail qu’il faut dépenser pour 
déplacer une mole de ce constituant de l’intérieur de la phase, ou régne le potentiel 
électrique intérieur ¢*, 4 la distance extérieure 4 la phase ot régne le potentiel élec- 
trique extérieur y* (voir 2.1 et 2.3). 

Le travail molaire d’extraction comprend un terme coulombien w;, = z;F(y* — 9%) = — z;F%* 
et un terme chimique w,;, = — étant le potentiel chimique du constituant / dans letat 
fictif de Schottky. Rappelons que l’état fictif de Schottky est un état idéal dans lequel les ions du 
constituant se trouvent immobilisés (c’est a dire dépourvus d’énergie cinétique de translation) a des 
distances suffisantes l'un de l'autre pour que les forces interioniques puissent étre négligées, seuls les 
degrés de liberté internes des ions apportant chacun l’énergie qui correspond a léquilibre statistique 
pour la température envisagée. Le potentiel électrochimique étant donnépar ;* = 2;Fe*,avec 
g* = y* + x, on a, en prenant I’état de Schottky comme zéro de potential chimique 
Wie + Wie = 2,Fy* — = — 2,Fy% — 


W; 


Le travail molaire d’extraction w; et la tension correspondante (voir 2.8) sont des quantités mesurables. 


2.8—La valeur absolue du quotient du travail molaire d’extraction d’un consti- 
tuant d’une phase par la charge molaire de ce constituant est la tension d’extraction 
de ce constituant de cette phase. 
La tension d’extraction peut étre considérée comme la somme de deux tensions: une premiére 


correspondant a I’extraction “chimique” de la phase et une seconde correspondant a l’extraction a 
travers la barriére due a la tension électrique de surface. 


4 
: 
; 
= — 2z,Fq* 
Yi Mi «iT - 
> 
“4 = 


P. VAN RYSSELBERGHE 


Notons qu'il est souvent fait usage d’un travail d’extraction exprimé en yolts obtenu en divisant 
le travail molaire d’extraction défini plus haut par la charge molaire exprimée en coulombs. L’usage 
de notre nouvelle définition du travail molaire d’extraction et celui de la notion de tension d’extraction 
sont plus corrects du point de vue dimensionnel. 

La définition ci-dessus de la tension d’extraction s’applique sans ambiguité a des ions de charge 
quelconque. 

Le travail molaire d’extraction peut s’exprimer en kilocalories, en joules ou en faradays, volts. 
La tension d’extraction s’exprime en volts. 


2.9(a)—La migration électrochimique ou diffusion électrochimique @un constituant 
chargé d’une phase est le déplacement de ce constituant d’une région de la phase a une 
autre région de cette méme phase résultant d’une différence entre les valeurs du 
potentiel électrochimique de ce constituant en ces deux regions. 

Cette définition s’applique également a un constituant dipolaire dans un champ 
non-uniforme. 


L’expression migration électrochimique s’emploiera de préférence lorsque la différence entre les 
valeurs du potentiel électrochimique est due principalement a la différence de potentiel électrique 
entre les deux régions, tandis que l’expression diffusion électrochimique s’emploiera de préférence 
lorsque la différence entre les valeurs du potentiel électrochimique est due principalement a la différ- 
ence de potentiel chimique entre les deux régions (cas typique de la polarographie, par exemple). 


La force électrochimique molaire appliquée a un constituant chargé d’une phase est 
égale 4 moins le gradient du potentiel électrochimique de ce constituant. La force 
électrochimique par particule est égale 4 cette quantité divisée par le nombre d’Avo- 
gadro. 

(b)—La migration électrique, ou plus bri¢vement la migration d'un constituant 
chargé non-dipolaire d’une phase est le déplacement de ce constituant d’une région de 
la phase a une autre région de cette méme phase résultant d’une différence entre les 
valeurs du potentiel électrique en ces deux régions, le potentiel chimique de ce consti- 
tuant ayant la méme valeur en ces deux régions. 

La force électrique molaire appliquée a un constituant chargé non-dipolaire d’une 
phase est égale 4 moins le gradient du potentiel électrique (c’est a dire a plus le champ 
électrique) multiplié par la charge molaire de ce constituant. La force électrique par 
particule est égale a cette quantité divisée par le nombre d’Avogadro. 

(c)—La diffusion chimique, ou plus bri¢vement la diffusion @un constituant neutre 
d’une phase (par exemple la diffusion simultanée de deux espéces ioniques produites 
par la dissociation d’un électrolyte neutre) est le déplacement de ce constituant d’une 
région de la phase a une autre région de cette méme phase résultant d’une différence 
entre les valeurs du potentiel chimique de cette espéce neutre en ces deux régions. 

On peut semblablement deéfinir la diffusion d’une espéce ionique dans le cas ou la 
différence de potentiel électrique entre les deux régions est nulle ou négligeable. 
Lorsque ceci n’est pas le cas, on est ramené a la definition 2.9(a). 

La force chimique molaire appliquée a un constituant d’une phase est égale 4 moins 
le gradient du potentiel chimique de ce constituant. La force chimique par particule 
est égale a cette quantité divisée par le nombre d’Avogadro. 

Le coefficient de diffusion D; @une espéce neutre ou ionique / est défini par la /oi de 
Fick 
J; = —D,° grad C;. 
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qui relie au gradient de la concentration C; de lespéce i son flux de diffusion J; par 
unité de surface dans la direction de ce gradient. Ona 


J, = da jdt = C, . 


oui dn, représente le nombre de moles de l’espéce / traversant pendant le temps df une 
surface d’aire unité perpendiculaire au gradient de C; et oi v; représente la vitesse de 
diffusion des particules de ’espéce i. Les deux relations ci-dessus s’écrivent localement 
en chaque point de la phase. 

Un examen plus détaillé du concept de coefficient de diffusion ne peut trouver place 
dans le cadre du présent rapport. 

2.10—La résistance de frottement exercée sur une particule par un milieu donné 
étant supposée proportionnelle a la vitesse de cette particule, on désignera par mobilité 
de cette particule la vitesse stationnaire qu’elle acquiert sous l’action d’une force unite. 

Quand la particule envisagée est chargée, on désignera plus spécialement par 
mobilité électrique de cette particule la vitesse stationnaire qu’elle acquiert sous 
action d’un champ électrique unité. 

La mobilité électrique limite d'un ion est la valeur de sa mobilité électrique dans le 
solvant exempt d’électrolytes (voir 2.12). 

2.11—La conductibilité électrique dun systéme est la propriété de ce systéme de 
laisser circuler des charges électriques sous l’influence d’un champ électrique. 

2.12—Toute phase douée de conductibilité électrique est appelée conducteur. 

Un conducteur est dit de premiére classe ou électronique lorsque les charges 
électriques mobiles de ce conducteur sont uniquement des électrons. C'est le cas des 
métaux purs. 

Un conducteur est dit de seconde classe ou ionique lorsque les charges électriques 
mobiles de ce conducteur sont des anions et des cations. 

Un électrolyte est un corps pur manifestant la conductibilité de seconde classe a 
état solide, liquide ou dissous. 

Un conducteur est dit mixte lorsque les charges électriques mobiles de ce conduc- 
teur sont les unes des électrons, les autres des ions. Certains oxides et sels métalliques 
sont des conducteurs mixtes a I’état cristallin. 

2.13—La conductance d’un systéme est l’inverse de sa résistance électrique. C’est 
donc la valeur arithmétique de la charge qu'il transmet, par unité de temps et en 
régime stationnaire, lorsqu’une tension électrique égale 4 unite est appliquée entre 
ses extrémiteés. 

2.14—La conductivité d'une phase, égale a linverse de sa résistivité, est la conduc- 
tance d’un conducteur découpé dans cette phase ayant une longueur unité dans la 
direction du champ électrique et une section d’aire unité dans un plan perpendiculaire 
a ce champ. 

2.15—La conductibilité équivalente d'un électrolyte solide, liquide ou dissous est le 
quotient de sa conductivité par sa concentration exprimée en équivalents-grammes par 
unité de volume. 

Dans le cas d’un électrolyte entiérement dissocié en ses ions, cette conductibilité 
équivalente est égale au produit du faraday par la somme des mobilités électriques de 
l’anion et du cation. 

La conductibilité équivalente limite d'un électrolyte est sa conductibilité équivalente 
a dilution infinie. 
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La conductibilité ionique équivalente d'un ion est égale au produit du faraday par la 
mobilité électrique de cet ion. 

La conductibilité ionique équivalente limite d'un ion est égale au produit du faraday 
par la mobilité électrique limite de cet ion. 

2.16—La conductibilité molaire dun électrolyte solide, liquide ou dissous est le 
quotient de sa conductivité par sa concentration exprimée en moles par unité de 
volume. Elle est done égale a la conductibilité équivalente multipli¢e par le nombre 
d’équivalents-grammes qui constituent une mole de l’électrolyte. 

La conductibilité molaire limite d'un électrolyte est sa conductibilité molaire a 
dilution infinie. 

2.17—Le nombre de transport d'une espéce ionique, présente ou considérée comme 
présente dans un systéme, est le quotient de la quantité d’électricité que transporte 
cette espéce ionique au cours de sa migration (voir 2.9(b)) par la quantité totale 
d’électricité transportée par toutes les espéces chargées, présentes ou considérées com- 
me présentes dans le systéme. 

Un examen plus détaillé du concept de nombre de transport ne peut trouver place 
dans le cadre du présent rapport. 


2.18—L’usage courant en chimie physique et en électrochimie a été d’exprimer les valeurs 
numériques des diverses grandeurs, et notamment de celles définies plus haut, dans un systéme 
d’unités mixtes comprenant, d’une part, les unités CGS (ou leurs multiples et sous-multiples) pour les 
longueurs, masses, temps et grandeurs dérivées de ces dimensions fondamentales et, d’autre part, les 
unités électriques pratiques (coulomb, ampére, volt, etc., ou leurs multiples et sous-multiples). Pour 
l’énergie ou le travail, diverses autres unités ont été employées en plus de l’'unité CGS erg: le joule, 
le kilogramme-meétre, la calorie, la kilocalorie, sans parler des unités du Syst¢me Impérial Britannique. 

Répondant a une enquéte ouverte par la Section de Chimie Physique de l'Union Internationale 
de Chimie Pure et Appliquée, notre Commission a recommandé que le systéme MKSA, déja adopté 
officiellement par de nombreuses organisations internationales, soit dorénavant employé le plus 
possible en chimie physique et, surtout, de maniére aussi rapide et générale que possible, en électro- 
chimie. 


3. SYSTEMES ELECTROCHIMIQUES A DEUX PHASES 

3.1—Un systéme électrochimique a deux phases ou, dans le sens le plus général du 
mot, une é/ectrode est un systéme constitué de deux phases en contact pouvant étre le 
siége d’une réaction d’électrode, c’est a dire une réaction a laquelle participent certains 
constituants des deux phases et par laquelle un transfert de charge a lieu du sein d’une 
des phases au sein de l’autre phase. 

Les phases de l’électrode sont représentées par un schéma et numérotées 1, 2 de 
gauche a droite. Par exemple 

Zn/Zn?* Zn**/Zn. 

1 2 1 2 


La réaction d’électrode peut étre écrite de chacune des deux maniéres suivantes 
pour chacun des deux schémas 


Zn?*(1) — Zn?*(2) ou Zn?*(2) Zn?*(1). 


A chacune des quatre combinaisons schéma-réaction correspondent une charge 
réactionnelle et un nombre de charges transportées (voir 3.9). 

3.2—Dans un sens plus restreint, on appelle electrode un systéme métal/électrolyte 
ou meétal/solution d’un ou plusieurs électrolytes. 
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Dans un sens encore plus restreint, on appelle souvent é/ectrode la phase métallique 
d’un systéme métal/électrolyte ou métal/solution. 


Dans tout ce rapport les mots métal et métallique pourront se rapporter 4 un conducteur de 
premiére classe quelconque. 


3.3—Par rapport a la direction conventionnelle du courant (qui est opposée a 
celle du mouvement des électrons dans les parties métalliques), chaque phase d’une 
cellule (voir Partie 4) posséde une face d’entrée et une face de sortie. 

3.4—Un conducteur métallique en contact avec une solution fonctionne comme 
cathode vis-a-vis de la solution si sa face en contact avec la solution est face d’entrée 
dans le métal. Vice-versa, un conducteur métallique en contact avec une solution 
fonctionne comme anode vis-a-vis de la solution si sa face en contact avec la solution 
est face de sortie du métal. 

3.5—La tension Volta d'une phase | par rapport a une phase 2 est égale au poten- 
tiel électrique extérieur de la phase | diminué du potentiel électrique extérieur de la 
phase 2, lorsque ces deux phases sont en contact. 

3.6—La tension Galvani dune phase | par rapport a une phase 2 est égale au 
potentiel électrique intérieur de la phase | diminué du potentiel électrique intérieur de 
la phase 2, lorsque ces deux phases sont en contact. 

3.7—Dans toute région interphase on admet Il’existence d’une double couche 
électrochimique, appellation dont nous recommandons l’usage a la place de “double 
couche électrique” et surtout de “double couche électrolytique”’. 


La double couche électrochimique d’une électrode en l’absence de courant commence, du cdté 
métallique, 4 la surface paralléle a l’électrode a partir de laquelle les potentiels chimiques des consti- 
tuants du métal (ions métalliques et électrons) commencent a différer de leurs valeurs au sein du 
métal; elle s’étend, du cdté de la solution, jusqu’a la surface paralléle a l’électrode au-dela de laquelle 
les potentiels chimiques de toutes les espéces dissoutes deviennent égaux a leurs valeurs au sein de la 


solution. 

Du cdté de la solution, la double couche peut étre décomposée en deux portions. Celle qui est 
contigué au métal posséde certaines propriétés caractéristiques des couches d’adsorption et les 
potentiels chimiques standard de ses constituants sont en général différents des potentiels chimiques 
standard correspondants au sein de la solution. L’autre portion, qui est contigué a la solution, est 
appelée couche diffuse et les potentiels chimiques standard de ses constituants sont €gaux aux potentiels 
chimiques standard au sein de la solution. 


3.8—Nous préconisons l’adoption de la notion quantitative d’avancement d’une 
réaction: 

Lorsque, a partir d’un état initial donné, une réaction a avancé de telle maniére 
que, de chaque constituant figurant dans le second membre de I’équation stoechio- 
métrique, il se soit formé un nombre de moles égal au coefficient stoechiométrique de 
ce constituant, on dira que la réaction a avancé d’une unité d’avancement. 

3.9—La charge réactionnelle d'une réaction d’électrode est la charge transportée 
de la phase | a la phase 2 par la réaction d’électrode lorsque celle-ci a avancé d’une 
unité d’avancement, c’est 4 dire lorsqu’elle a joué une fois de gauche a droite. La 
charge réactionnelle peut étre positive ou négative. 

Le nombre de charges transportées par une réaction d’électrode est le nombre de 
faradays transportés de la phase | a la phase 2 par la réaction d’électrode lorsque 
celle-ci a avancé d’une unité d’avancement, Ce nombre peut étre positif ou négatif. 


Si la charge réactionelle est représentée par zF, le nombre de charges transportées est z. 


Ole q 
5 
1961 
a 
: 


P. VAN RYSSELBERGHE 


3.10—L’enthalpie libre électrochimique d’une réaction d’électrode est égale a la 
somme des potentiels électrochimiques des produits de la réaction multipliés re- 
spectivement par leurs coefficients stoechiométriques, diminuée de la somme des 
potentiels électrochimiques des réactifs de la réaction, multipli¢s respectivement par 
leurs coefficients stoechiométriques pris en valeurs absolues. 

Ecrivons la réaction d’électrode de la maniére suivante 


Nous avons alors 
AG - = >», ji, 


3.11—L’affinité électrochimique d'une réaction d’électrode A est la quantité définie 
en 3.10 prise avec le signe moins. Nous avons 


AG — >», ji, 


A l’équilibre électrochimique A et AG sont nuls. 

Le signe de l’affinité électrochimique détermine le sens d’avancement de la réaction. Si, pour un 
état chimique et physique donné du systéme, l’affinité électrochimique est positive, la réaction, telle 
qu'elle a été écrite, avance dans le sens positif (d5/dt > 0), c'est a dire progresse de gauche 4 droite. 
Lorsque I’affinité électrochimique est négative, la réaction avance de droite 4 gauche (d&/dt < 0). 

3.12—L’enthalpie libre chimique d’une réaction d’électrode AG s’exprime en fonction 
des potentiels chimiques des produits et réactifs de la réaction d’électrode de la méme 
maniére que l’enthalpie libre électrochimique de cette réaction s’exprime en fonction 
des potentiels électrochimiques des produits et réactifs (voir 3.10) 

3.13—L’affinité chimique d'une réaction d’électrode A est la quantité définie en 3.12 

prise avec le signe moins 


A = —AG = 


L’affinité électrochimique d’une réaction d’électrode est égale 4 la somme de son 
affinité chimique et d’une quantité pouvant étre appelée affinité électrique égale au 
produit de la charge réactionnelle par la tension électrique de l’électrode. 

3.14—L’enthalpie chimique d'une réaction d’électrode AH est égale a la somme des 
enthalpies chimiques partielles molaires (voir 2.4(c)) des produits de la réaction, 
multipliées respectivement par leurs coefficients stoechiométriques, diminuée de la 
somme des enthalpies chimiques partielles molaires des réactifs de la réaction, 
multipli¢es respectivement par leurs coefficients stoechiométriques pris en valeurs 
absolues 


3.15—La chaleur chimique a température et pression constantes d’une réaction 
d’électrode ry, est la quantité définie en 3.14 prise avec le signe moins 


rp, = —AH = 
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Cette chaleur ne doit pas étre confondue avec la chaleur réellement dégagée par la 
réaction d’électrode. Celle-ci s’étudie dans le cadre de la théorie des chaleurs de 
Peltier. Dans le présent rapport il ne sera question que de la chaleur de Peltier 4 un 
contact intermétallique (voir 3.16 et Partie 5). 

3.16(a)—La chaleur de Peltier 4 un contact intermétallique 1/2 est la chaleur 
dégagée a ce contact lorsqu’un courant électrique positif traverse l’interface dans la 
direction 1-2. 

(b)—Le coefficient de Peltier 7 (1/2) est la chaleur de Peltier dégagée lors du passage 
de 1 coulomb 4a travers l’interface dans le sens 1-2 de la numérotation des phases. 

3.17(a)—Une électrode simple est une électrode a laquelle a lieu une réaction 
d’électrode unique. 

(b)—Une polyélectrode ou électrode multiple est une électrode a laquelle ont lieu 
plusieurs réactions d’électrode simultanées. 

3.18—Dans toutes les définitions précédentes ordre de succession des phases 
pouvait étre choisi arbitrairement, ainsi que le sens d’écriture de la réaction. Les 
signes des grandeurs définies ci-dessus sont liés 4 ces choix. 

Dans les definitions ci-aprés des tensions d’électrode l’ordre de succession des phases 
est fixé conventionnellement suivant le schéma: 


métal/solution 
I II 


le sens d’écriture de la réaction restant arbitraire. 

3.19—La tension électrique d'une électrode est égale au potentiel électrique intérieur 
du métal (1) diminué de celui de la solution (II). C’est donc une tension Galvani (voir 
3.6). 

3.20—Si, pour un état chimique et électrique donné d’une électrode, on permute les 
membres de gauche et de droite de la réaction d’électrode, sans changer ordre de 
numérotation des phases, le quotient de l’affinité électrochimique de cette réaction 
d’électrode par la charge réactionnelle correspondante (telle qu’elle a été définie en 
3.9) est invariant en grandeur et en signe. 

On veéerifie ais¢ément, en effet, que inversion d’écriture de la réaction d’électrode 


a l’électrode Zn/Zn** implique un changement de signe simultanément pour l’affinité 
électrochimique et pour la charge réactionnelle, le quotient de ces deux quantités 
étant donc invariant en grandeur et en signe. 

Ainsi que l’affinité électrochimique elle-méme, ce quotient n’est différent de zéro 
que hors de l’équilibre. Dans le cas d’une électrode simple (voir 3.17), il sera appelé 
tension électrochimique de l’électrode. 


Notons que, pour un état élecirique de l’électrode correspondant a une réaction spontanée dans 
la direction de l’oxydation (dissolution d’un métal, formation d’un halogéne ou d’un sel a partir de 
anion correspondant, etc.), la tension électrochimique est positive. Pour le méme état chimique de 
I’électrode, mais pour un état électrique correspondant a une réaction spontanée dans la direction 
de la réduction (dépét d’un métal, formation d’un anion a partir d’un halogéne ou d’un sel, etc.), la 
tension électrochimique est négative. 


3.21—Si, pour un état chimique donné d’une électrode, on permute les membres de 
gauche et de droite de la réaction d’électrode, sans changer l’ordre de numérotation 
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des phases, le quotient de l’affinité chimique de cette réaction d’électrode par la charge 
réactionnelle correspondante (telle qu’elle a été définie en 3.9) est invariant en gran- 
deur et en signe. 

Dans le cas d’une électrode simple (voir 3.17), ce quotient sera appelé tension 
chimique de l’électrode. 

L’expression tension chimique est préférable a la désignation force électromotrice 
de l’électrode, laquelle serait néanmoins conforme a l’usage courant de cette appella- 
tion en thermodynamique électrochimique. 

3.22—On montre aisément que la tension électrique réversible ou d’équilibre d'une 
électrode simple est égale 4 moins la tension chimique de cette électrode. 

Elle est done aussi égale 4 moins l’affinité chimique de la réaction d’électrode 
divisée par la charge réactionnelle. 

A l’équilibre la somme tension chimique ++ tension électrique est égale a zéro. 

Hors de l’équilibre la tension électrique différe en valeur absolue de la tension 
chimique. La somme tension chimique ~- tension électrique est alors égale a la tension 
électrochimique définie en 3.20, maintenant différente de zéro. 

Les diverses tensions définies plus haut expriment la tendance, soit d’origine 
électrochimique, soit d’origine chimique, soit d’origine électrique, qu’ont les charges 
positives a passer du métal (phase I) a la solution (phase II). L’équilibre, c’est a dire 
l’absence d’un passage net de charges d’une phase a l’autre, a lieu lorsque les tendances 
chimique et électrique se compensent. La tension électrochimique est alors nulle, la 
tension chimique et la tension électrique étant égales en valeur absolue mais de signes 
contraires. 

Représentons par é'/"' la tension électrochimique entre la phase I et la phase II, 
par e'/'! Ja tension chimique et par g'/"' la tension électrique (ou tension Galvani). 
Nous avons en général 


gull — 4 


— et gl _ gil, 


A Péquilibre électrochimique 


Srv. — —€ —A/zF > Fry, = 0. 


D’ou, en général 


3.23—L’effet chimique du courant dd 4 un courant stationnaire traversant une 
interface est l’ensemble des modifications subies par les nombres de moles des consti- 
tuants des régions terminales des phases situées de part et d’autre de l’interface.* 
3.24—Le nombre d’enrichissement dun constituant de la région terminale d’une 
phase conductrice est l’accroissement du nombre de moles de ce constituant résultant 
du passage d’un faraday dans le sens indiqué par la numérotation des phases. 
Considérons le constituant i des phases | et 2 traversées pendant le temps ¢ par le 


gull — 


* E. Lange, dans une publication intitulée ‘Uber Phasenendumsatze an einfachen Elektroden” 
Z. Elektrochem. 61, 1301 (1957), considére l’effet chimique du courant défini en 3.23 comme identique 
a l’électrolyse 4 une anode ou a une cathode, cette électrolyse étant régie par les lois de Faraday 
indépendamment de la nature de la contre-électrode, du signe de la tension électrique de la cellule 
correspondante et de la spontanéité ou non-spontanéité du fonctionnement de la cellule entiére. 
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courant stationnaire / (positif dans le sens 1-2, négatif dans le sens 2-1). L’accroisse- 
ment du nombre de moles de / dans la région 1(2) de la phase | en contact avec la phase 
2 est donné par 


An}@) — 7}@) I/F 


ou 7,1) représente le nombre d’enrichissement de i dans la région 1(2). De méme, 
dans la région 2(1) de la phase 2 en contact avec la phase 1, on a 


— I/F 


ou 72") représente le nombre d’enrichissement de i dans la région 2(1). 
3.25—Considérons le cas oi l’effet chimique du courant résulte d’une réaction 
d’électrode unique et de la migration des ions. Désignons par »,) le coefficient 
stoechiométrique de 7, constituant de la phase 1, dans la réaction d’électrode, par z le 
nombre de charges transportées par la réaction d’électrode, par 0;' le nombre de 
transport de i dans la phase | et par z,; et nombre de faradays par mole dei. Nous avons 


vj /z 6}1/z;. 
De méme 
— y3/z — 02 /z,. 


t 


4. CELLULES GALVANIQUES 


4.1—Les cellules galvaniques sont des séries de phases conductrices en contact deux 
a deux, dont une au moins est un électrolyte ou une solution d’électrolytes, les inter- 
phases correspondantes étant siéges d’effets chimiques lors du passage de courant 
(voir 3.23) et les phases terminales étant identiques lune a l'autre aux points de vue 
chimique et physique, mais ayant en général des potentiels électriques intérieurs 
différents Pun de l’autre. 

4.2—On appelle pdles ou bornes les extrémités identiques (dans le sens défini en 
4.1) dune cellule galvanique. 

4.3(a)—Une pile est une forme pratique de réalisation d’une cellule galvanique 
fonctionnant comme générateur d’énergie électrique. 

Le mot pile peut étre considéré comme synonyme d’é/ément. 

Une batterie est un groupement de plusieurs piles ou éléments. 

(b)—Un é/ectrolyseur est une forme pratique de réalisation d’une cellule galvanique 
fonctionnant comme consommateur d’énergie électrique. 


Bien que l'ensemble des effets chimiques du courant dans une pile ou dans un électrolyseur doive 
toujours étre regardé comme constituant une é/ectrolyse, ces effets chimiques étant dans tous les cas 
conformes aux lois de Faraday, il existe, dans la pratique, une forte tendance a ne parler d’électrolyse 
qu’a propos des effets chimiques ayant lieu dans les électrolyseurs. * 


4.4—La tension électrique d'une cellule galvanique est la tension électrique d’un 
pole par rapport a l’autre. Elle est donc égale au potentiel électrique intérieur du 
premier p6le diminué de celui du second. 

Les schémas des cellules galvaniques comprennent les différentes phases dans un 
ordre de succession déterminé. La tension est prise de la premiére phase a la derniére. 

Si nous numérotons les phases de la maniére suivante: 1/2/3. . ./1’, les phases | et 
1’ étant du méme métal et constituant les péles de la cellule galvanique, la tension 


* La remarque faite 4 propos de la définition 3.23 s’applique également a la définition 4.3 (b). 
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électrique Y est égale a la différence y' — gy’ entre les potentiels électriques intérieurs 


des phases | et | 


4.5—La réaction de cellule est la réaction électrochimique li¢ée au passage du cou- 
rant électrique dans la cellule, c’est 4 dire que cette réaction de cellule est la somme des 
réactions chimiques et des réactions d’électrodes associées 4 ce passage. Une réaction 
de cellule est donc une réaction chimique liée 4 un transport de charge a travers la 
cellule. 

Considérons, par exemple, la pile Daniell et représentons-la par le schéma suivant 


Zn/Zn**//Cu?*+/Cu/Zn. 
1 2 3 4 I’ 


La réaction de cellule correspondant au passage du courant dans le sens de la 
numérotation des phases est la suivante 


Zn(1) + Cu?*(3) + 2 e-(1’) — Zn?*(2) + Cu(4) + 2e-(1) 


2 e-(1’) Zn**(2) + Cu**(4) + 2 e (4). 


Cu**(3) 


Zn**(1) 


Lorsque le courant électrique change de sens, la réaction de cellule avance de 
droite a gauche. 

La réaction de cellule, dans sa premiére forme ci-dessus, peut étre considérée 
comme la somme ou résultante des trois réactions suivantes 
Zn(1) — Zn**(2) + 2e(1) 
Cu**(3) + Cu(4) a l'interphase 3/4, 
> 2e(4) a interphase 4/1’. 


a l’interphase 1/2, 


Dans sa seconde forme la réaction de cellule peut étre considérée comme la somme 
ou résultante des trois réactions suivantes 


(1) Zn**(2) a linterphase 1/2, 
Cu**(3)—» Cu**(4) a l'interphase 3/4, 
2e(1') (4) a l’interphase 4/1’. 


Dans les deux formes on néglige de considérer les transferts d’ions a la jonction 
liquide. 

Dans le fonctionnement en circuit fermé, ces réactions, dans leurs diverses formes 
ci-dessus, sont accompagnées du transfert d’électrons du pdle 1 au pdle 1’ par le 
circuit extérieur. 

4.6—La charge réactionnelle de la réaction de cellule, ainsi que le nombre de 
charges transportées par la réaction de cellule, se définissent comme en 3.9, les phases 
1 et 2 devenant maintenant les pdles | et 1’ de la cellule. 

Dans le cas de la pile Daniell et de la réaction écrite dans le sens choisi en 4.5, la charge réac- 
tionnelle est -+-2F et le nombre de charges transportées est +2. 

4.7—Dans le cas limite de cellules formées de successions de phases dans lesquelles 
les potentiels électrochimiques des constituants sont uniformes, l’enthalpie libre 


ou 
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électrochimique de la réaction de cellule est égale 4 la somme des potentiels électro- 
chimiques des produits de la réaction multipli¢és per leurs coefficients stoechiomé- 
triques diminuée des potentiels électrochimiques des réactifs multipliés par les valeurs 
absolues de leurs coefficients stoechiométriques. Dans cette opération les électrons 
des phases métalliques sont comptés parmi les réactifs et produits de la réaction. 

Il en résulte que lenthalpie libre électrochimique @une réaction de cellule est égale 
a la somme des enthalpies libres électrochimiques des réactions dont la réaction de 
cellule est la résultante (voir 3.10 et 4.5). 

L’affinité électrochimique @une réaction de cellule, égale 4 la quantité précédente 
prise avec le signe moins, est aussi égale a la somme des affinités électrochimiques des 
réactions dont la réaction de cellule est la résultante (voir 3.11 et 4.5). 

Dans le cas de exemple donné en 4.5 nous avons 


—AG A >>”, Man T 2 fi. Mou 2 
a y 


ou encore 
—AG = A = Man _ Mou t 2F(¢ q ), 
ot AG représente l’enthalpie libre électrochimique, A I’affinité électrochimique, « un 
potentiel chimique, 4 un potentiel électrochimique. 

Lorsque les interphases 1/2, 3/4, 4/1’ sont chacune a l’équilibre électrochimique, 
situation que nous considérons comme étant l’équilibre électrochimique de la cellule, 
AG et A sont nuls et nous avons, dans le cas de notre exemple, une tension électrique 
de cellule dite réversible donnée par 


_— 1 1’ a 2 4 1 3 2 3 


La tension électrique gy” — q* dans la zone de diffusion du liquide 2 au liquide 3 
peut parfois étre estimée et retranchée de la valeur Y,,, de la formule ci-dessus. On 
peut aussi appréciablement diminuer la valeur absolue de cette tension électrique en 
intercalant, entre les deux phases liquides, une solution concentrée d’un électrolyte 
dont les ions ont sensiblement la méme mobilité électrique, par exemple une solution 
saturée de chlorure de potassium. Dans le cas d’une cellule galvanique ne comportant 
qu’une phase liquide, le probleme de la jonction liquide ne se pose évidemment pas. 

4.8—L’enthalpie libre chimique de la réaction de cellule est égale 4 la somme des 
potentiels chimiques des produits de la réaction multipli¢és par leurs coefficients 
stoechiométriques diminuée des potentiels chimiques des réactifs multipliés par les 
valeurs absolues de leurs coefficients stoechiométriques. 

L’enthalpie libre chimique de la réaction de cellule est donc égale a l’enthalpie libre 
électrochimique de la réaction, abstraction faite de tous les termes de la forme 
coefficient stoechiométrique x charge molaire x potentiel électrique intérieur. 

L’affinité chimique de la réaction de cellule, égale 4 la quantité précédente prise avec 
le signe moins, est donc égale a l’affinité électrochimique de cette réaction, abstraction 
faite de tous les termes de-la forme coefficient stoechiométrique « charge molaire x 
potentiel électrique intérieur. 

Dans le cas de l’exemple donné en 4.5 nous avons 


/ = 3 — 
—AG=A= Han + Mow 


ou AG représente l’enthalpie libre chimique, A l’affinité chimique. 


thes 
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A léquilibre électrochimique, c’est a dire 4 courant nul, et négligeant la contri- 
bution g* — g® de la jonction liquide ou introduisant une correction adéquate, la 
tension électrique réversible considérée en 4.7 s’écrit 

Uy. = —A[2F (en général: = — A/zF). 


Puisque, en général 


rév 


zF%, 


c’est a dire 

A électrochimique = A chimique —+- A électrique, 
on a, a l’équilibre 
A=A+2FW,, = 0. 

La tension électrique réversible dune cellule galvanique est donc égale 4 moins 
l’affinité chimique de la réaction de cellule divisée par la charge réactionnelle. Remar- 
quons que cette relation est valable quel que soit le sens dans lequel on écrit la réaction 
de cellule: linversion de ce sens correspond a un changement de signe a la fois pour 
l’affinité chimique et pour la charge réactionnelle. 

L’affinité électrochimique nulle correspondant au cas de l’équilibre électrochimique 
résulte de la compensation de l’affinité chimique par l’affinité électrique ou produit de 
la charge réactionnelle par la tension électrique réversible de la cellule. 

Hors de l’équilibre, c’est a dire avec passage de courant, l’affinité électrochimique 
est égale a la somme de l’affinité chimique et du produit de la charge réactionnelle par 
la tension électrique de la cellule. 

Dans les cellules dont les phases chimiquement homogeénes sont siéges de chutes 
ohmiques, l’affinité électrochimique calculée par la relation 

n’est plus égale a la somme des affinités électrochimiques des réactions qui ont lieu 
aux interphases. Elle est maintenant égale a cette somme augmentée du produit de la 
charge réactionnelle par la somme des tensions ohmiques s’établissant de la premiére 
a la seconde face de chaque phase. 

4.9—Ainsi qu’il a été fait en 3.20 pour le cas d’une réaction d’électrode, nous 
appellerons le quotient de l’affinité électrochimique de la réaction de cellule par la 
charge réactionnelle tension électrochimique de la cellule. 

Le signe de la tension électrochimique n’est pas modifié si on inverse le sens 
d’écriture de la réaction de cellule. Au contraire, ce signe s’inverse si l’on inverse 
ordre de succession des phases. 


Dans le cas du schéma de la pile Daniell choisi en 4.5 la tension électrochimique est positive (sauf 
si le rapport des concentrations Cu**/Zn** est extrémement petit). Dans le cas du schéma opposé 
(Cu a gauche, Zn a droite), la tension électrochimique serait négative. On voit donc qu’une tension 
électrochimique positive représente l’action combinée des forces chimiques et des forces électriques 
tendant 4 faire circuler, a l’intérieur de la cellule, les charges positives dans le sens 1/2/3 . . ./1’ de la 
numérotation des phases. A l’équilibre électrochimique les forces chimiques et les forces électriques 
s’équilibrent et la tension électrochimique est nulle. 


4.10—Ainsi qu’il a été fait en 3.21 pour le cas d’une réaction d’électrode, nous 


appellerons le quotient de l’affinité chimique de la réaction de cellule par la charge 
réactionnelle tension chimique de la cellule. 
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Le signe de la tension chimique n’est pas modifié si on inverse le sens d’écriture de 
la réaction de cellule. Au contraire, ce signe s’inverse si l’on inverse l’ordre de succes- 
sion des phases. 

Cette tension chimique de la cellule est identique 4 la grandeur couramment 
appelée force électromotrice de la cellule dans la littérature de la chimie physique, de la 
thermodynamique et de l’électrochimie. Nous considérons l’appellation tension 
chimique de la cellule comme nettement préférable. 


Dans le cas du schéma de la pile Daniell choisi en 4.5 la tension chimique est positive (sauf si le 
rapport des concentrations Cu**/Zn** est extrémement petit). Dans le cas du schéma opposé (Cu a 


z gauche, Zn a droite), la tension chimique serait négative. On voit donc qu’une tension chimique (ou 
ie: force électromotrice) positive représente l’action des forces non-électriques, c’est a dire chimiques, 


tendant 4 faire circuler, 4 l’intérieur de la cellule, les charges positives dans le sens 1/2/3/ . . ./1’ de la 


numérotation des phases. 

4.11—Il résulte de 4.8 que la tension électrique de la cellule est égale a la tension 
électrochimique diminuée de la tension chimique. 

A léquilibre électrochimique la tension électrique est égale 4 moins la tension 
chimique. 


Dans le cas de la pile Daniell et du schéma choisi en 4.5, la tension électrique est négative (sauf si 
le rapport des concentrations Cu**/Zn** est extrémement petit). Dans le cas du schéma opposé (Cu 
a gauche, Zn a droite), la tension électrique serait positive. On peut considérer qu’une tension 
électrique positive implique l’existence de forces chimiques tendant a faire circuler, a l’intérieur de la 
cellule, les charges positives dans le sens inverse de la numérotation des phases, soit 1’/. . ./3/2/1. 
Le mouvement réel des charges est di a l’action combinée des forces électriques et des forces chimiques, 
c’est a dire a l’action de la tension électrochimique., 


4.12—Reprenons le cas de la pile Daniell. Elle peut étre représentée par l'un ou 
l'autre des deux schémas suivants 


(1) Zn/Zn**//Cu?*/Cu/Zn ou (j) Cu/Cu?*//Zn?*/Zn/Cu. 
2 Ff 1 2 > 


La réaction de cellule peut, en abrégé, s’écrire sous l'une ou l’autre des deux formes 


us 
suivantes 

(a) Cu?+ + Zn > Cu + Zn?+ ou (b) Cu + Zn?* — Cu** + Zn. 

3 Les nombres de charges transportées sont 

4 Zig = +2, 2g = —2, Z = —2, Zp = +2. 

: Les affinités chimiques et les enthalpies libres chimiques des réactions a et 5 sont 


reliées par les relations suivantes 
A, = —AG, = —A, = +AG,,. 


La tension chimique (ou force électromotrice) correspondant au schéma i est 
donnée par les quatre rapports 
E, = (+4,)|(+2F) = (—AG,)/(+2F) = (+4,)(—2F) = (—AG,)/(—2F), 
tandis que la tension électrique réversible correspondant au schéma i est donnée par 
les quatre rapports 
U; vey, = (—Aq)|(4+2F) = (+AG,)/(+2F) = (—A,)/(—2F) = (+AG,)/(—2F). 
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La tension chimique (ou force électromotrice) correspondant au schéma / est don- 
née par les quatre rapports 


6, = (+A,)(—2F) = (—AG,)/(—2F) = (+4,)/(+2F) = (—AG,)/(+2F), 


tandis que la tension électrique réversible correspondant au schéma / est donnée par 
les quatre rapports 


; = (—A,)/(—2F) = (+AG,)/(—2F) = (—A,)/(+2F) = (+AG,)/(+2F). 


On vérifie done bien que 


+ =0 et 

Hors de l’équilibre, mais 4 température, pression et composition chimique données, la tension 
chimique (ou force électromotrice) conserve la méme valeur qu’a l’équilibre, tandis que la tension 
électrique s’écarte de sa valeur réversible ou d’équilibre dans une direction dépendant du sens du 
courant qui traverse alors la cellule. Si le sens du courant est celui correspondant a la direction 
spontanée de la réaction de cellule (direction déterminée par le signe de l’affinité purement chimique), 
la valeur absolue de la tension électrique est plus petite que la valeur absolue de la tension électrique 
réversible. Si le sens du courant est celui correspondant a la direction non-spontanée de la réaction 
de cellule, la valeur absolue de la tension électrique est plus grande que la valeur absolue de la tension 
électrique réversible. 

Les relations ci-dessus entre la tension électrique réversible ou la tension chimique (ou force 
électromotrice) d’une cellule galvanique, d’une part, et l’affinité chimique ou l’enthalpie libre chimique 
de la réaction de cellule, d’autre part, satisfont au désidératum électrochimique selon lequel on doit 
pouvoir associer, 4 un schéma déterminé dune cellule galvanique, deux directions de la réaction de 
cellule correspondant aux deux directions possibles du courant électrique. 

Il est souvent considéré comme pratique, une fois le pOle positif de la cellule expressément désigné, 
de n’employer que la valeur arithmétique de la tension chimique (ou force électromotrice) de la 
cellule, ou, ce qui revient alors au méme, celle de sa tension électrique réversible. 

4.13.—On démontre aisément que la tension électrique ¥ = y' — pg’ d'une cellule galvanique 
1/2/3/4/1’, dont la phase métallique 4 est différente des phases métalliques chimiquement identiques 
1 et 1’, est égale au potentiel électrochimique de l’électron dans la phase 4 diminué du potentiel 
électrochimique de l’électron dans la phase | et divisé par un faraday. 

On a, en effet: 

U 
puisque : 

Au contact intermétallique 4/1’ il y a toujours équilibre électrochimique pour le transfert de 
l’électron et on a donc 


Il en résulte que 
= (jit. — f_)/F. 


Considérons maintenant le passage de l’électron de 4 a 1 par l’intermédiaire de Il’ et d'un fil 
métallique reliant 1’ a 1. Comme en 3.20, nous pouvons définir ici une tension électrochimique égale 
au quotient de l’affinité électrochimique de ce transfert d’électrons par la charge réactionnelle, égale 
ici 4 moins un faraday. Cette tension électrochimique est égale 4 moins la tension électrique @ de la 
cellule galvanique 


é = — @)( = -#. 


Si la tension électrochimique & est positive, les électrons passeront de | a 4 via le fil et 1’. En 
d'autres termes, le courant positif passera de 4 a 1’ via 1’ et le fil. L’inverse sera le cas lorsque la 


tension électrochimique & sera négative. 


ry 


44 
5 
| 19 
= 


VULe 
5 
1961 


Rapport de la commission CITCE “nomenclature et définitions électrochimiques” 45 


4.14—La tension électrique relative dune électrode est, déduction faite des tensions 
des jonctions liquides, s’il y en a, la tension électrique d’une cellule galvanique com- 
prenant successivement: le métal et la solution de l’électrode étudiée, la solution et 
le métal d’une électrode de référence, enfin un pdle terminal de méme meétal que 
celui de l’électrode étudiée. 

Une telle cellule galvanique est appelée cellule tensiométrique. 

La tension électrique relative est rigoureusement accessible dans le cas exceptionnel ou l’électrode 
de référence comporte la méme solution d’électrolytes que l’électrode envisagée. Elle est alors égale 
a la tension électrique de la cellule définie par la succession: métal de l’électrode étudiée/solution 
d’électrolytes commune aux deux électrodes/métal de Vlectrode de référence/métal identique a 
celui de l’électrode étudiée. 

Quand l’électrode de référence ne comporte pas la méme solution d’électrolytes que l’électrode 
envisagée, on peut obtenir une valeur approximative, 4 quelques millivolts prés, de la tension électrique 
relative en intercalant, entre les deux phases liquides, comme cela a déja été mentionné en 4.7, une 
solution saturée de chlorure de potassium. 

4.15(a)—On appelle solution diluée idéale une solution diluée telle qu’a température 
et pression totale constantes, le potentiel chimique de chaque constituant dissous 
varie linéairement avec le logarithme naturel de sa molarité (ou de sa molalité, ou de 
son titre molaire) avec un coefficient angulaire égal au produit de la constante molaire 
des gaz parfaits par la température absolue. On a donc, en fonction par exemple de 
la molalité m,; du constituant dissous i 


= we + RTInm,, 


ou 1,° est une fonction de la température et de la pression seulement appelée potentiel 
chimique standard du constituant dissous i. 

En électrochimie on n’emploie qu’exceptionnellement les titres molaires des corps 
dissous dans les phases condensées et on emploie leurs molalités plus généralement que 
leurs molarités. * 

Dans le cas des électrolytes dissous, le domaine d’idéalité peut perdre sa significa- 
tion expérimentale aux dilutions accessibles. Nous verrons ci-aprés comment les 
potentiels chimiques standard se définissent dans ce cas. 

(b)—Le potentiel chimique du solvant, constituant 1, d’une solution idéale est 
toujours donné par 

fy = + RT In 


oul x, représente le titre molaire du solvant et y,° son potentiel chimique standard, 
numeériquement égal au potentiel chimique du corps pur correspondant. 
(c)—Le potentiel chimique d’un constituant j d’un mélange gazeux idéal (et, 


* Considérons une quantité de solution contenant 1000 grammes de solvant | de poids moléculaire 
M, et mg, . . ., mi,mj, . . ., mM, Moles des corps dissous 2, . . ., i,j, ..., 8. La molalité du corps dissous 
iest m;. Son titre molaire x; est donne par: 


= m; + 10014): 


celui du solvant est donné par: 


x, = m; + 1000/44). 


Si le volume de cette quantité de solution est V litres, le quotient m,/V est la molarité C; de i dans 
cette solution. 
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pratiquement, celui d’un constituant j d’un mélange gazeux sous pression totale 
suffisamment basse) est de méme toujours donné par 


= + RTInx,, 


oul x; représente le titre molaire du gaz j et y,° son potentiel chimique standard, 
numériquement égal au potentiel chimique du gaz ja l’état pur, 4 la méme température 
que celle du mélange et a une pression égale a la pression totale du mélange, le gaz / 
pur étant alors assimilable a un gaz parfait. 

Dans beaucoup de cas, cette assimilation est possible jusqu’au voisinage d’une 
atmosphére; aux pressions plus élevées, le potentiel chimique standard s’obtient en 
ajoutant le terme RT In p au potentiel chimique standard pour une atmosphere. 

4.16(a)—L’activité a; d’un constituant 7 dune solution condensée est I’exponen- 
tielle du quotient par RT de son potentiel chimique diminué de son potentiel chimique 
standard 

a, = exp (u; — RT. 


I] résulte de cette formule que le potentiel chimique s’écrit dans tous les cas sous la 


forme 
RT In a,. 


(b)—Pour un constituant 7 d’une solution idéale, l’activité s'identifie numérique- 
ment, selon le potentiel chimique standard choisi, a la molalité, 4 la molarité ou au 
titre molaire. 

4.17(a)—Dans le cas des électrolytes, on conserve la forme du potentiel chimique 


= + RT Ina; 


sans définir a priori la valeur de y,°, laquelle reste cependant fonction de la tempéra- 
ture et de la pression seulement. 
Lorsqu’on emploie les molalités, on pose 


a; = My; 


ol: y, est appelé coefficient d’activité du constituant i. 
Le potentiel chimique s’écrit alors 


= + RT In (m,7,). 


Le potentiel chimique standard y,° est alors choisi de telle maniére que y, tende 
vers l’unité lorsque m, tend vers zéro. 

(b)—L’activité d’un ion dissous ne peut pas étre obtenue expérimentalement; par 
contre, l’activité moyenne des deux ions A et B d’un électrolyte A,, B, , c’est a dire la 
moyenne géomeétrique pondérée 


peut étre obtenue expérimentalement. 
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(c)—Le coefficient d’activité d’un ion dissous ne peut pas étre obtenu expérimenta- 
lement. Par contre, le coefficient d’activité moyen des deux ions A et B d’un électrolyte 
A,, B,_, Cest a dire la moyenne géométrique pondérée 


Va = 


peut étre obtenue expérimentalement. 

4.18—On appelle tension électrique standard d'une électrode simple, 4 une tempé- 
rature et une pression données, la valeur qu’aurait sa tension électrique relative pour 
un état d’équilibre électrochimique, lequel sera souvent fictif, tel que le potentiel 
chimique de chaque constituant participant a la réaction d’électrode soit numérique- 
ment égal au potentiel chimique standard de ce constituant 4 la température et la 
pression données. 

L’électrode de référence de la cellule tensiométrique se trouvant elle-méme dans un 
tel état, la tension électrique standard W° et la tension chimique standard &° corte- 
spondante de l’électrode étudiée sont données par 


= = —A®/zF = AG*/zF 


la somme }»,u,° étant étendue a tous les réactifs et produits de la réaction de la 


cellule tensiométrique, A® étant l’affinité chimique standard et AG® Yenthalpie libre 
chimique standard de cette réaction de cellule. 

Les valeurs numériques des tensions électriques standard dépendent du choix 
fait, pour les corps dissous, entre molalités, molarités ou titres molaires et également du 
choix de l’électrode de référence. Notons a ce propos que l’écart de tension électrique 
entre électrodes analogues dont les solutions seraient l’une de molalité m et l'autre de 
molarité m est de ordre du dixiéme de millivolt dans le cas de solutions aqueuses 
diluées. 

Les tensions électriques standard permettent de situer les diverses électrodes dans 
la série des tensions. 

4.19—L’électrode de référence ordinairement choisie est l’électrode standard a 
hydrogéne 4 une atmosphére, c’est 4 dire une électrode réversible 4 hydrogéne dont 
les ions hydrogéne ont une activité égale a l’unité et Phydrogéne gazeux a une pression 
d’une atmosphere. 

Il en résulte que la tension électrique standard de l’électrode a hydrogéne est égale 
a zéro 4 toute température, mais c’est pour la température de 25°C que les tables de 
tensions électriques standard sont le plus souvent établies. 

La tension électrique standard d’une autre électrode réversible quelconque peut 
étre déterminée, avec une précision atteignant dans certains cas le centiéme de milli- 
volt, au moyen d’une cellule 4 un seul compartiment liquide accouplant a l’électrode 
envisagée soit une électrode 4 hydrogéne, soit une électrode réversible différente déja 
étudiée. 

La tension électrique standard est en effet égale 4 une combinaison linéaire de 
potentiels chimiques standard divisée par la charge réactionnelle. Sa valeur s’obtient 
de maniére rigoureuse par une extrapolation de certaines valeurs expérimentales 
correspondantes jusqu a dilution infinie. 

4.20—Lorsque l’électrode de référence est l’électrode standard 4 hydrogéne, la 
tension électrique relative d’électrode définie en 4.14 est appelée également potentiel 
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relatif d°électrode, ou, plus bri¢vement. potentiel d’électrode. Dans le cas de l’équilibre, 
cette grandeur est identique a celle définie sous ce nom par l'Union Internationale de 
Chimie Pure et Appliquée (IUPAC) dans ses recommandations de Stockholm (1953. 
texte remanié par la Commission d’Electrochimie a Madrid, 1956, et 4 Paris, 1957). 

Dans le cas de l’électrode Zn/Zn**, par exemple, la tension électrique relative est la 
tension de la cellule 


(i) Zn/Zn?*//H*(ay 1), Pt/Zn 
3 4 1’ 


tandis que le potentiel d’électrode est défini dans les recommandations IUPAC comme 
étant la force électromotrice de la cellule 


(j) Pt, = 1)/HM(ay. = 1)//Zn2*/Zn/Pt 
2 3 


ll est bien clair qu’a l’equilibre électrochimique ces deux quantités sont identiques 


i,rév. 


Hors de l’équilibre la tension électrique et le potentiel d’électrode restent identiques 
un a l'autre, mais ne sont plus égaux a &,. 


Notre définition de la tension électrique relative implique automatiquement lusage des signes dits 
“européens” (tensions électriques nobles positives, égales, a l’équilibre, aux potentiels dits “de 
réduction”’). Le montage avec premier pdle attaché a I’électrode de référence et second péle constitué 
par le métal de l’électrode étudiée, qui est opposé a celui décrit en 4. 14, conduirait automatiquement 
a usage des signes dits “américains” (tensions électriques nobles négatives, égales, a réquilibre, aux 
potentiels dits “d’oxydation”’), 

4.21—Les valeurs réversibles ou d’équilibre des tensions électriques relatives avec 
signes dits “européens” sont égales aux affinités chimiques des réactions écrites dans le 
sens de la réduction par 2H, a py, = 1 atm devenant H+ a ay+ = I, divisées par un 


faraday: 


Dans la cellule i on a 


rév, A réa./ F = 


Les quantités communément appelées “potentiels de réduction” sont donc des 
affinités de réduction rapportées a lunité de charge prise en valeur absolue. Dans le 
systéme d’unités pratiques elles sont exprimées en volts. 

De méme, les valeurs réversibles ou d’équilibre des tensions électriques relatives 
avec signes dits “‘américains” sont égales aux affinités chimiques des réactions écrites 
dans le sens de l’oxydation par H* a ay, = | devenant dH a py, = | atm, divisées 
par un faraday : 


$Zn + H* 4Zn?+ 4 
Dans la cellule j on a 


Les quantités communément appelées “potentiels d’oxydation” sont done des 
affinités d’oxydation rapportées a l’unité de charge prise en valeur absolue. Dans le 
systéme d’unités pratiques elles sont exprimées en volts. 
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4.22—Le coefficient de température dU/dT de la tension électrique d’une cellule 
isotherme est la limite, pour 7, tendant vers 7,, du rapport 


— — T,) 


oll %, et W, sont les tensions électriques de deux cellules isothermes (de méme com- 
position) aux températures 7, et 7), respectivement. 


5. SYSTEMES NON-ISOTHERMES 
Les quelques definitions présentées ici ne sont qu’une introduction a l'étude des 
systemes électrochimiques non-isothermes. Cette partie du rapport comprendra 
ultérieurement des définitions se rapportant aux cellules galvaniques non-isothermes. 
5.1—Un thermocouple est un systéme électrochimique a trois phases 1/2/1’ 
constitué de deux métaux | et 2, 1’ étant du méme métal que 1, et dont les régions 
interphases 1/2 et 2/1’ sont a des températures différentes T et T’, la phase | et la 
région terminale de 1’ vers la droite étant 4 la méme température T que la région 
interphase 1/2. 
Dans un tel systéme les effets chimiques du courant aux interphases sont nuls. 
5.2—La tension thermoélectrique de ce thermocouple (1/2) est donnée, 4 courant 
nul, par 
UM = —Agp = — 


ou ¢g' est le potentiel électrique intérieur de la phase | et q"’ est celui de la région 
terminale de droite de la phase 1’. 

Cette tension Y est une fonction de la nature des métaux | et 2 et, pour une valeur 
donnée 7’ de la température de la source froide, de l’écart T — T’ des températures. 

Par convention, la tension thermoélectrique W(1/2) d’un couple de métaux (1/2) est 
celle que l'on mesure a l’aide du thermocouple deécrit ci-dessus lorsque l’interface 1/2 
est la soudure chaude et l’interface 2/1’ la soudure froide. 

5.3—Dans un conducteur métallique homogéne soumis a un gradient de tempéra- 
ture, il existe un gradient de potentiel électrique. Nous ne considérerons ici que le cas 
ou ces gradients sont paralleles. 

La tension thermoélectrique homogéne entre un point A et un point B au sein du 
méme metal | est 


U = 94 — = — — (Ts — Tp). 
Le pouvoir thermoélectrique homogeéne du métal | est défini par la limite du rapport 


— Ga) (Te — T4) 


lorsque les deux points deviennent infiniment voisins. On le désignera par d!/dT. 
Lorsque 7}, est voisin de T,, la tension thermoélectrique homogéne peut s’écrire 


= 94 — gy} = . — Tp). 


5.4—La tension électrique du thermocouple défini en 5.1 est la somme de la 
tension Galvani g'’? a l’interface 1/2, de la tension thermoélectrique homogéne d’une 
extrémité a l’autre de la phase 2 dont la température n’est pas uniforme, de la tension 
Galvani g”’"’ et de la tension thermoélectrique homogéne sur la longueur de la phase 
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Lorsque l’écart de température T — T’ devient infiniment petit, on remplace T par 
T’ + dT. La tension du thermocouple est alors infiniment petite et s’écrit, d’aprés ce 


qui précéde: 
dU(1/2) = d(g' — = g(a T’ + AT) 
(dg?/dT).dT +- g?/""(a T’) — (dg'/dT).dT 
la tension thermoélectrique a la difference de température T — T’ qui la cause. On 
le designe par 


5.5—Le pouvoir thermoélectrique d’un couple de métaux est la limite du rapport de 


u(1/2) = d@(1/2)/dT 
ot dT a la méme signification que dans la formule de la définition 5.4. 
Comme T’) = —g'/*(a T’), on a: 
u(1/2) = +- dg?/dT — dg*/dT. 


5.6(a)—Aprés déduction de la chaleur dégagée par l’effet Joule, la chaleur de 
Thomson est la chaleur dégagée par la surface extérieure d’un fil métallique homogéne 
soumis a un gradient de température et parcouru par un courant électrique. 

Un changement de la direction du courant par rapport a celle du gradient de 
température entraine un changement de signe de cette chaleur. 

(b)—Le coefficient de Thomson a est la chaleur de Thomson dégagée par le passage 
de 1 coulomb dans une longueur de fil correspondant a un abaissement de température 
de 1°C, le courant allant de l’extrémité chaude a l’extrémité froide de la longueur de 
fil considérée. 

5.7—Le pouvoir thermoélectrique u(1/2) d’un couple de métaux (voir 5.5), le 
coefficient de Peltier 7(1/2) relatif 4 leur interface (voir 3.16(b)) et leurs coefficients de 
Thomson respectifs o' et o? (voir 5.6(b)) sont liés par les deux relations de Thomson 


u(1/2) = m(1/2)/T, 
(a! — o*)/T = du(1/2)/OT. 


SYMBOLES DES GRANDEURS ELECTROCHIMIQUES ET CONNEXES 


I—Grandeurs extensives: 
EouU (voir 2.4) Energie électrochimique, ou simplement énergie. 
Eou U (2.4 (e)) Energie chimique. 
7 (2.4(a)) Enthalpie électrochimique. 
(2.4 (d)) Enthalpie chimique. 
(2.5 (a)) Entropie électrochimique, ou simplement entropie. 
(2.5 (a)) Energie libre électrochimique. 
(2.6 (e)) Energie libre chimique. 
(2.6 (a)) Enthalpie libre électrochimique. 
(2.6 (d)) Enthalpie libre chimique. 
Volume total du systéme. 
Volume de la phase «. 
Valeur numérique de la quantité totale de matiére contenue 
dans le systéme, exprimée en moles (ou en multiples ou 
sous-multiples de la mole). 
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n™ OU Ny 
N* ou Nyx 
OU Nig 
ou Nix 


ny 


N; 


N, = 6,023 x 10* 


q 


OU fling 


h* ou hix 


OU Mix 


OU Wig 
OU Oj, 


I1—Grandeurs intensives: 


(4.15 (a)) 
(4.15 (a)) 
(4.15 (a)) 


(2.4 (b)) 


(2.5 (b)) 
2.6 (b)) 


(2.3) 
(2.1) 
(2.2) 


(2.4 (c)) 


(2.5 (c) 
2.6 (c)) 


(2.7) 
(2.8) 
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Valeur numérique de la quantité totale de matiére con- 
tenue dans le systéme, exprimée en molécules ou atomes. 
On a: quantité de mati¢re = n moles = N molécules (ou 
atomes). 

Voir n plus haut. Phase « au lieu du systéme total. 

Voir N plus haut. Phase « au lieu du systéme total. 
Voir n plus haut. Substance i dans phase «. 

Voir N plus haut. Substance i dans phase «. 

Voir n plus haut. Quantité totale de substance i dans le 
systéme. 

Voir N plus haut. Quantité totale de substance i dans le 
systéme. 

Nombre d’Avogadro (dans la littérature de langue alle- 
mande souvent appelé nombre de Loschmidt). 

Charge électrique. 


Température absolue dans l’échelle Kelvin. 
Pression extérieure. 

Molalité du constituant dissous 7 d’une solution 
Titre molaire du constituant dissous 7 d’une solution. 
Molarité du constituant dissous i d’une solution. 


Enthalpie électrochimique partielle molaire du constituant 
i dans la phase «, égale a 
(0H/ avec j = i. 
Potentiel électrochimique du constituant / dans la phase «, 
égal a 
avec j = i. 
j 


Potentiel électrique intérieur de la phase «. 
Potentiel électrique extérieur de la phase «. 
Tension électrique de surface de la phase «. On a: 


Nombre algébrique de charges élémentaires positives 
portées par un ion d’espéce /. 
Charge molaire d’un cation monovalent. Si l’unité de 
quantité de substance est la mole, cette charge s’identifie a 
celle du faraday (F = 95487 coulombs). 
Enthalpie chimique partielle molaire du constituant i dans 
la phase «. On a: 

= h* + Fo*. 
Potentiel chimique du constituant i dans la phase x. Ona: 

= we + 2, 


Travail d’extraction du constituant i de la phase «. 
Tension d’extraction du constituant / de la phase «. 


I11—Grandeurs attachées aux réactions électrochimiques: 


Ss 


OU 


(3.8) 


(3.9, 
4.6) 


Avancement de la réaction. 

Coefficient stoechiométrique du constituant i dans la 
phase « avec son signe (pris positif pour tout constituant 
du membre de droite de la réaction et pris négatif pour 
tout constituant du membre de gauche). 

Nombre de charges transportées par la réaction. 
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7i* OU Tj,» Nombre d’enrichissement du constituant / dans la phase «. 
AG (3.10, Enthalpie libre électrochimique de la réaction. 

4.7) 
A C.ii. Affinité électrochimique de la réaction. On a: 

4.7) 


WE? 
A > fy AG. 
y @ 
AG = (0G/0&)p, (3.12, Enthalpie libre chimique de la réaction. 


4.8) 


A (3.13, Affinité chimique de la réaction. On a: 
4.8) A = > Py fly AG. 
7 x 
AH = (@H/05)p, (3.14) Enthalpie chimique de la réaction. On a: 
hr, AH > 
Y 
I'rp AH (3.15) Chaleur chimique de réaction, 4 T et p constants. 
ry (0E/ 05)ry Chaleur chimique de réaction, 4 T et V constants. 


-Systémes a deux phases, par exemple une électrode I/II: 


el — AlzF (3.21) Tension chimique entre la phase I et la phase II. 
gt_g'—_¢@ (3.6, Tension Galvani entre la phase I et la phase II. 
3.19) 
pt — yt — yl (3.5) Tension Volta entre la phase I et la phase II. On a: 
I I 
_ _ (yt _ 
git "2. (3.22) Tension Galvani d’équilibre entre la phase | et la phase II. 
Ona: 
Vil 
A/zF 
ge G+ (3.20) Tension électrochimique entre la phase I et la phase II. 
Ona: 
sim _ _ 
orev. 


V—Cellules galvaniques: 


€ = A/zF (4.10) Tension chimique (ou force électromotrice) de la cellule. 
uw = g' — go” (4.4) Tension électrique de la cellule. 
U viv, é A/zF (4.8) Tension électrique réversible ou d’équilibre de la cellule 
é U+é U— Urey (4.9, Tension électrochimique de la cellule. 
4.11) 


Pour certaines grandeurs définies dans le présent rapport nous ne faisons aucune recommandation 
explicite quant a leurs symboles. Ceci signifie que, dans ces cas, nous nous rallions aux recommanda- 
tions de la Commission [UPAC de Symboles et de Terminologie Physico-Chimiques. Quelques 
differences de points de yue et de préoccupations entre les travaux de cette Commission et ceux de la 
notre nous ont amenés a présenter certaines recommandations paralléles. De plus, dans le cas 
particulier des diverses tensions, nous considérons des concepts et symboles que cette autre Commis- 


sion n’a pas examines. 

Sauf en ce qui concerne la Partie 5 des versions précédentes de ce rapport (“Cinétique des réactions 
d’électrodes et phénoménes de polarisation”), le texte ci-dessus remplace ces versions précédentes. 
La derniére version publiée, en anglais et en frangais, comprenant cette Partie 5 (laquelle deviendra 
ultérieurement Partie 6 et fera suite a la Partie 5 du présent rapport, “Systemes non-isothermes”’) est 
celle basée sur les travaux de notre Commission a la 9¢me réunion du CITCE (Paris, 1957—Comptes 
Rendus de la Neuviéme Réunion du CITCE, Butterworths Scientific Publications, Londres, 1959- 
Voir pp. 176-219). Les versions basées sur les travaux de la 10@€me réunion (Amsterdam, 1958) et 
ceux de la 1léme réunion (Vienne, 1959) n’ont été rédigées qu’en frangais et n’ont pas été publiées. 
Le texte que nous soumettons maintenant 4 'IUPAC est, comme déja indiqué, le résultat d’une 
réunion spéciale de notre Commission tenue a Bruxelles les 31 aodt, ler et 2 septembre 1960. 
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Certaines versions de notre rapport ont été traduites et publiées dans des langues autres que 
anglais et le frangais: 

Allemand: traduction par E. LANGE du rapport de la S¢me réunion (Stockholm, 1953), Z. 
Elektrochem. 58, 530 (1954). 

Italien: traduction par G. MILAzzo du rapport de la 9¢me réunion (Paris, 1957), Ric. Sci. 28, 
1763 (1958). 

Japonais: traduction par G. OKAMoTo et M. NAGAYAMA du rapport de la 6¢me réunion (Royau- 
mont Poitiers, 1954), J. Electrochem. Ass. Japan 23, 465 (1955). 

Portugais: traduction par I. JORDAN du rapport de la 8¢me réunion (Madrid, 1956), Boletim do 
Departmento de Quimica, Escola Politécnica da Universidade de Sao Paulo, No. 6, p. 1 (1957). 
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CONTRIBUTION A LA CONNAISSANCE DU MECANISME 
DE L°ELECTRORAFFINAGE DE L’URANIUM EN 
BAINS DE SELS FONDUS* 


G. Boispe, G. CHAUviIN, H. Coriou et J. HURE 
Centre d’Etudes Nucléaires, Saclay, France 


Résumé—De l’uranium a un trés haut degré de pureté peut étre obtenu par électroraffinage dans les 
conditions suivantes: 


Electrolyte UCI, (30 pour-cent en poids env.) dissous dans leutectique LiCl-KCI 
Cathode tige de molybdéne 


Atmosphére = argon 
Température = 400 a 450°C. 

Toutefois, on ne connaissait pas, jusqu’a présent, le mécanisme intime du processus de raffinage. 
Des études de potentiels d’électrodes, entreprises pour tenter de combler cette lacune, nous ont permis 
de mettre en évidence différents points: 

(1) UCI, préparé selon la méthode de Newton contient une impureté (peut-étre UH) qui nuit au 
rendement du dépét cathodique. Nous proposons un traitement d’élimination de cette impureté. 

(2) Le caractére de quasi-réversibilité du systeéme U** = U® serait la principale cause de l’obtention 
d’uranium de haute pureté. Le dépdt cathodique et la dissolution anodique semblent étre des réactions 
primaires. 

(3) La présence d’humidité dans le bain fondu a une influence trés nocive sur le processus global 
d’électroraffinage : 

uranium plus purifié mais contaminé par un grand nombre d’impuretés. 

—le rendement cathodique subit une chute de 80 4 10 pour cent env. 
l'anode est le siége d’une corrosion importante: le rendement anodique apparent est relevé de 
90 4 120 pour cent env. 

On suggére, 4 l'aide des courbes de polarisation, une interprétation du mécanisme de ces per- 
turbations. 


Abstract—Very pure uranium can be obtained by electrorefining under the following conditions: 
Electrolyte: UCI, (ca. 30 per cent wt.) dissolved in LiCI-KCI eutectic 
Cathode: Molybdenum 
Atmosphere: Argon 
Temperature: 400-450°C. 
The detailed mechanism of the refining process has been hitherto unknown. Electrode-potential 
studies undertaken to fill this gap have shown that: 
(1) UCI, prepared according to Newton contains an impurity (perhaps UH;) that interferes with 
the yield of the cathode deposit. We propose a treatment to eliminate this impurity. 


(2) The quasi-reversible character of the system U** = U® is the principal reason for the pro- 
duction of high purity uranium. The cathodic deposition and anodic dissolution seem to be primary 
reactions. 


(3) The presence of moisture in the molten bath has a very harmful influence on the overall 
electrorefining process: the uranium obtained contains many impurities; the cathode current efficiency 
falls from 80 to about 10 per cent; and the anode is substantially corroded, the apparent anode 
current efficiency rising from 90 to about 120 per cent. 

An interpretation of these effects is given, based on the experimental polarization curves. 


Zusammenfassung—Hochreines Uran lasst sich durch elektrolytische Raffination unter den nach- 
stehend beschriebenen Bedingungen herstellen: 


* Présentée a la 1léme réunion du CITCE, Vienne, Septembre 1959. 
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Elektrolyt: UCl, (ca. 30 Gew Prozent) in KCI-LiCl-Eutektikum. 
Kathode: Molybdan 

Atmosphare: Argon 

Temperatur: 400-450°C. 

Bis heute herrscht jedoch Unklarheit tiber die Einzelheiten des Raffinations-Mechanismus. Um 
diese Liicke auszufiillen, wurden Elektrodenpotential-Messungen ausgefiihrt, welche zeigten, dass. 

(1) nach der Methode von Newton hergestelltes UCI; eine Verunreinigung enthalt (wahrscheinlich 
UH;), wodurch die kathodische Stromausbeute herabgesetet wird. Es wird eine Methode zur 
Eliminierung der Verunreinigung vorgeschlagen. 

(2) der quasi-reversible Charakter des Systems U** = U° die hauptsachliche Ursache fiir die 
Entstehung von hochreinem Uranium zu sein scheint. Kathodische Abscheidung und anodische 
Auflésung erscheinen als die primaren Reaktionen. 

(3) die Gegenwart von Feuchtigkeit in der Schmelze fiir den gesamten Raffinationsprozess 
dusserst schadlich ist, da—das Uran mit sehr viel Verunreinigungen erhalten wird.—die kathodische 
Stromausbeute von 80 Prozent auf ca. 10 Prozent sinkt.—die Anode durch einen auffallenden 
Korrosionsvorgang angegriffen wird, der die scheinbare anodische Stromausbeute von 90 Prozent 
auf ca. 120 Prozent ansteigen lasst. 

Auf Grund der experimentellen Polarisationskurven werden fiir die Mechanismen der erwahnten 
Effekte Erklarungen vorgeschlagen. 


I. TECHNIQUE D’ELECTRORAFFINAGE 
(a) Rappel de la technique 
L’URANIUM produit commercialement, par réduction calciothermique de UF, par 
exemple, se trouve maintenant sous un état de pureteé suffisante dite “pureté nucléaire”’ 
(Tableau 1) pour étre utilisé comme combustible dans les réacteurs. Or, pour satis- 
faire aux besoins des études fondamentales de métallurgie, on doit disposer d’un 
métal de trés haute pureté; on doit donc le purifier. Parmi toutes les techniques 
envisagées, |’électroraffinage en bains de sels fondus semble avoir donné les meilleurs 
résultats. La technique en est due 4 Noland et Marzano.’ Elle a été reprise dans nos 
laboratoires de Saclay,”»* puis extrapolée a l’échelle semi-industrielle. Elle semble 
avoir été également retenue en Angleterre.‘ 

Cet électroraffinage est pratiqué dans les conditions suivantes: 

Electrolyte = UCI, (30 pour cent en poids envy.) dissous dans l’eutectique 

LiCI-KCI (59 mol.-% LiCl) 
Température = 430°C 


Anode = tige d’uranium a purifier 

Cathode = tige de molybdéne 

Atmosphére = argon purifié 

Densité de courant cathodique = 10-20 A/dm? ' 
Densité de courant anodique = 5-10 A/dm? - 


Tension aux bornes des électrodes = 0,1-2V. 

La cellule d’électrolyse, constituée par un tube en verre Pyrex (Fig. 1), est congue 
de telle sorte qu’on puisse opérer sous atmosphére d’argon, déshydrater l’eutectique 
LiCI-KC]I par barbotage d’acide chlorhydrique gazeux etc. 

Au cours de I’électrolyse, l’uranium impur de l’anode se dissout dans le bain et on 
recueille sur la cathode de l’uranium purifié sous forme de gros cristaux, de morpholo- 
gie dendritique (Fig. 2) mais dont la granulométrie est trés hétérogéne: dendrites de 
1 mm a 10 cm de longueur (Fig. 3). Lorsque l’électrolyse est terminée, le dépdt enrobé 
de sels (Fig. 2) est émergé et refroidi sous argon dans la partie supérieure de la cellule. 
L’uranium est séparé des sels d’enrobage par un lavage a l’eau alterné par des 
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immersions dans des solutions diluées d’acide nitrique. Puis il est rincé a l’alcool 
éthylique, séché sous vide et stocké dans des récipients étanches sous atmosphére 


d’argon. 


(b) Résultats analytiques 

La poudre dendritique d’uranium électroraffiné est analysée par spectrographie 
pour les impuretés métalliques (par colorimétrie pour le fer), par combustion pour 
le carbone. Les dosages de gaz ne sont faits que sur le métal massif, aprés fusion de 


la poudre. 


Tige d’ uroniur 
purifier 


Fic. 1. Coupe schématique de la cellule d’électrolyse. 


Les résultats généraux, consignés dans le Tableau 1, permettent les observations 
suivantes : 

(1) la purification est telle que, pour la majorité des impuretés métalliques, l’ordre 
de contamination devient inférieur a la limite de sensibilité de la technique spectro- 
graphique. 

(2) les impuretés majeures K et Li, dues a une rétention de l’électrolyte, sont 
éliminées au cours de la fusion 

avant fusion: K = 150 p.p.m., Li = 55 p.p.m. 
apres fusion: K < 20p.p.m., Li< Sp.p.m. 


— Argon 
« 
— Cathode 
O 
| Tige de 
Argon——>= | 
Electrolyte 
| 
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(3) la fusion, effectuée 4 Saclay en creuset de glucine frittée 4 1200°C sous 10-> mm 
Hg pendant 30 min, n’altére pas la pureté des dendrites obtenues par électrolyse.? 
(Rappelons que les premiers essais de fusion de ces dendrites ont été entrepris en 1952 
par Blumenthal? avec des creusets en UO, fritté.) 

La microstructure de uranium avant et aprés électroraffinage (et fusion) confirme 
bien ces différents résultats analytiques (Fig. 4 et 5). 


TABLEAU I. 
(TOUTES LES VALEURS SONT EXPRIMEES EN P.P.M) 


Uranium purifié 
par électroraffinage 
(apres fusion en creuset 
de glucine frittée) 


Uranium purifié 
par électroraffinage 
(avant fusion) 


Uranium impur 
(anode) 


Elément 


H, | | 
O, 195 37 
N, 18 


Depuis l’achévement de ce travail, ce procédé d’obtention d’uranium de haute pureté a subi en 
France une extrapolation a l’échelle semi-industrielle. Pour tous les dépéts obtenus (de 0,5 4 10 kg 
env.), les teneurs des différentes impuretés indiquées dans le tableau ci-dessus ont été confirmées et, 
dans certains cas, précisées: ainsi on obtient couramment pour les dendrites: Al < 20, Cu < 5, 
Mg < 20, Si < 10 (valeurs en p.p.m.), les fusions de ces dendrites en creusets de glucine frittée ayant 
permis d’atteindre des teneurs en oxygéne de l’ordre de 10 p.p.m. 


(c) Cas particulier du fer 

A lissue de nos différentes expériences en laboratoire, nous avons remarqué que 
le fer peut jouer le rdle d’ “élément-critére” de raffinage. Trés souvent, en effet, nous 
avons pu vérifier que si la teneur en fer était extr¢mement abaissée par rapport a celle 
de l’anode (U impur), lopération d’électroraffinage avait été efficace pour de nom- 
breuses autres impuretés métalliques également. 

De plus, cet élément présente l’avantage d’étre dosable, par colorimétrie, avec une 
bonne sensibilité (l-2 p.p.m.) et une bonne précision (+1 p.p.m.). 

I] est curieux, d’autre part, de noter la relation existant entre cette teneur en fer et 
le rendement cathodique (Fig. 6). En effet, un bon rendement est aussi, souvent, 


4 
4 
Ag <0,5 <0,5 0,5 Ce 
Al 200 <50 <50 Se 
B 0,1-0,2 0,1-0,2 0,1-0,2 3 
2 Be <5 <5 <10 Br 
Cr 10 <4 <4 
7 Cu | 12 <10 <10 < 
Fe 230 243 243 : 
K <20 150 <20 
1961 4 Li <5 55 <5 a 
Mg <50 <50 <50 
Mn 6 <2 <2 
Mo | <20 <20 <20 ee 
4 Ni | 12 <4 <4 oe 
7 Pb 10 <2 <2 Soe 
Si | 100 | 50 | <50 
Z Cc | 180 | 40 40 
4 > 
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l’expression d’une bonne purification, de sorte que la relation R.—%, Fe confirmerait 
en premiére approximation le rdle de critére d’efficacité du raffinage joué par cet 
élément. 

Il convient toutefois de signaler que les résultats exprimés sur la Fig. 6 sont relatifs 
surtout 4 des travaux de laboratoire correspondant a des dépdts peu importants 
d’uranium: de l’ordre de 50 g. 

100 
| 


coth 


Rendement 


40 60 80 100 


Teneur en fer, p.p.m. 


Fic. 6. Relation entre le rendement cathodique et la teneur en fer de Puranium déposé. 


Il. ETUDE POTENTIOMETRIQUE DU MECANISME 
D’ELECTRORAFFINAGE 

Les résultats analytiques et micrographiques précédents montrent bien que 
l’électroraffinage en bains de sels fondus est une méthode trés efficace pour obtenir de 
uranium de haute pureté. On peut donc estimer que le but cherché est atteint: les 
métallurgistes semblent d’ailleurs satisfaits de pouvoir disposer de ce métal sous un tel 
état. Toutefois, le mécanisme intime du processus d’élimination de toutes ces 
impuretés est encore inconnu. Selon Blumenthal et Noland,® l’élimination du bore et 
du silicium peut étre due a la haute volatilité de leurs halogénures; le comportement 
apparemment anormal d’éléments comme le fer, le cuivre et le chrome qui sont plus 
nobles que l’uranium, peut étre lié 4 la formation de complexes stables ou insolubles 
ou a leur présence dans le bain sous forme métallique. 

Dans la littérature, cet état de fait est assez général, quel que soit le métal électro- 
raffiné. En conséquence, tant pour essayer d’obtenir de uranium encore plus pur, 
qu’en vue de comprendre et éventuellement de résoudre certaines anomalies (variations 
de la pureté, des rendements, etc.), nous avons entrepris I’étude de potentiels d’élec- 
trodes suivante. 


(a) Electrode de référence 
Afin d’entreprendre cette étude de potentiels d’électrodes, il convenait de choisir un 

systéme électrochimique de référence et un agencement d’électrode appropriés. 

Notre choix s’est fixé sur le systeme Ag-AgCl dont les caractéristiques (bonnes 
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Fic. 2. Aspect général du dépdot cathodique aprés une électrolyse 
(dendrites enrobées de sels). 
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Fic. 3. Différents aspects de dendrites d’uranium purifie. 
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Fic. 5. Microstructure de uranium aprés purification (et fusion en creuset BeO) 
Lumiere polarisée. 
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1961 Fic. 4. Microstructure de l'uranium (anode) avant purification Lumiére polarisée. Be 
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réversibilité, stabilité, reproductibilité, etc.) ont été décrites dans la littérature. Dans 
le cas présent, AgCl est dissous en proportion convenable dans l’eutectique LiCI-KCl. 

Le systeme Ag/AgCI-KCI-LiCl est placé dans le compartiment d’électrode 
préconisé récemment par Bockris et al.?:. un tube de verre pyrex dont l’extrémité, 
fermée mais amincie, constitue un diaphragme perméable aux ions, (Fig. 7), grace a la 
conductibilité du verre 4 haute température: ce diaphragme n’aurait en effet qu’une 
résistance de 2000 4 3000 2 dans le domaine de 350—550°C. 


Fic. 7. Agencement de l’électrode de réference Ag/AgCI-LiCI-KCl. 


Le systéme électrochimique et l’agencement de l’électrode étant choisis, il impor- 
tait alors de déterminer la concentration correcte de AgCl dans l’eutectique LiCI-KCl. 
Or, au cours de nos différents travaux dans ce sens, nous avons pu mettre en évidence 
la particularité suivante: en fonction du temps (a 430°C), la corrosion d’un fil d’argent 
immergé dans une solution de AgClI dissous dans l’eutectique LiCI-KCl est d’autant 
plus importante que la concentration en AgCl est plus élevée. On doit donc opérer 
avec un fil d’argent suffisamment mince et une concentration en AgClI suffisamment 
faible, pour que la cinétique de corrosion soit négligeable (sinon on risque, par 
corrosion, de majorer cette concentration, donc de modifier le potentiel de l’électrode). 
Le domaine de concentration en AgCl que nous avons choisi: 10-*-10~ en fraction 
molaire, répond a cette exigence et satisfait a la loi de Nernst. 
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Toutes les courbes consignées dans ce mémoire sont décrites manuellement, point 
par point, en régime intentiostatique. Les potentiels sont relevés sur un millivolt- 
métre électronique Tacussel, type S6 4 haute impédance d’entrée (> 10!? Q). Ils sont 
donnés avec une précision de +30mV. Pour chaque valeur de l’intensité, la valeur 
correspondante du potentiel atteint assez rapidement une position d’équilibre qu’on 
ne reléve qu’apres une durée d’au moins trois minutes a cet équilibre. 


(b) Atmosphére 
Toutes les expériences sont effectuées sous atmosphére d’argon préalablement 
purifié par passage: 
—sur un desséchant (P,O; ou Mg(ClO,), etc.) pour le débarrasser des traces 
d’humidite, 
—sur des copeaux d’uranium chauffés 4 450°C pour fixer les traces d’oxygéne.® 


(c) Traitement de l’eutectique LiClI-KCl 

On a vu que l’électrolyte d’électroraffinage est composé de UCI, (30 pour cent env. 
en poids) dissous dans l’eutectique LiCI-KCI 4 59 mol.-% LiCl (PF =352°C). 

Le trichlorure d’uranium est préparé par la méthode de Newton et al.® 

L’eutectique est constitué de sels tres purs: KCI de qualité Prolabo RP et LiCl de 
qualité Carlo-Erba RP. Toutefois, LiCl est trés hygroscopique et, en présence d’eau, 
il sthydrolyse (dix fois plus que KCl)" suivant 


LiCl +- H,O — LiOH + HCl (1) 


de sorte qu’a l’état brut l’eutectique est inutilisable." Nous avons donc préparé ce 
solvant dans les conditions suivantes: 

—meélange des deux sels en proportions convenables 

—fusion sous atmosphére d’argon 

—déshydratation par barbotage d’acide chlorhydrique gazeux pendant une heure, 
selon la méthode de Laitinen ef al.'*; on déplace la réaction (1) vers la gauche et l’eau 
régénérée est entrainée par le courant d’acide gazeux. La méthode préconise alors 
d’éliminer lacide dissous par extraction sous vide. Or, au cours de toutes nos 
expériences, nous avons pu verifier, en relevant 4 430°C les courbes de polarisation 
anodique (sur tige de graphite) et cathodique (sur tige de molybdéne), que, si cet acide 
est dissous, il ne se manifeste pas dans le domaine de décomposition de l’eutectique; 
ces courbes (Fig. 10) ne révélant aucune trace d’ionisation. Les potentiels d’extra- 
polation de ces courbes sont 


Cl- — Cl® (sur graphite), EF = +-1,35 V 
Li* — Li® (sur molybdéne), E = —2,35 V 


ce qui donnerait, étant donné l’absence de chute ohmique observée une tension de 
décomposition de 3,70 V pour LiCl: on retrouve la valeur des calculs thermodynami- 
ques de Hamer et al.'* 

Pour chaque nouvelle préparation d’eutectique, ces courbes permettent de verifier 
si la déshydratation est totale; la présence d’humidité étant révélée par l’existence d’un 
courant résiduel plus ou moins important. 


60 
VC 
a 
1 


Contribution a la connaissance du mécanisme de l’électroraffinage de uranium 


(d) Influence de la pureté de UCIs 

Dés le début de cette étude potentiométrique nous avons pu mettre en évidence que 
la réduction de uranium (4 —1,2 V env.) est précédée de celle d’une impureté au 
voisinage de —0,15 V (Fig. 8). Pour le bain 4 33% UCI, la courbe 5 de la Fig. 8 
montre que la densité de courant de diffusion de cette impureté est trés importante: 
4,5 A/dm? env. Cette impureté doit donc se trouver dans le bain 4 une concentration 


1500 
mV 
Fic. 8. Courbes de polarisation cathodique en milieu LiCl-KCI-UCI, par rapport a 
l’électrode de référence Ag/AgCI-KCI-LiCI (fraction molaire de AgCl = 10-*) 
Courbe 1: UCI; = 6,5 pour-cent en poids 
Courbe 2: UCI; = 11,6 pour-cent en poids 
Courbe 3: UCI; = 17,6 pour-cent en poids 
Courbe 4: UCI, = 26,0 pour-cent en poids 
Courbe 5: UCI, = 33,0 pour-cent en poids. 


relativement élevée. Si on considére que l’électroraffinage est pratiqué avec des 
densités de courant cathodique de l’ordre de 20 A/dm?, on voit que la réduction de 
cette impureté absorbe 20 pour-cent du courant. Le rendement du dépét de l’uranium 
en est donc affecté d’autant et ne pourra étre, théoriquement, que de 80 pour cent 
maximum. 

Cette impureté, plus réductible que l'uranium, constitue donc un phénoméne 
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parasite qu’il convenait d’éliminer, aprés en avoir déterminé l’origine et la nature. A 


cet effet, en faisant au bain des additions successives et connues de UCI,, nous avons 
pu verifier qu’elle était bien issue de celui-ci (Fig. 8): la hauteur d’onde correspondant 
au courant de diffusion de l’impureté étant sensiblement proportionnelle 4 la con- 
centration en UCI, (Fig. 9). Des vérifications de cette relation /,, = f(% UCI,) ont 
été faites en opérant en sens inverse, c’est-a-dire en partant d’un bain 4 33% UCI, 
qu’on diluait par des additions connues d’eutectique frais. 


Concentration en UCL:, poids % 


Fic. 9. Influence de la concentration en UCI, sur la hauteur d’onde de réduction de 
l'impureteé. 


II s’agissait alors d’identifier cette impureté. Rappelons que UCI, est préparé, par 
la méthode de Newton,’ 4 250—300°C, en deux stades, selon les réactions 


3H, + 2U (copeaux) — 2UH, (2) 


Mais UH, et UCI, ont une tendance trés prononcée a s’agglomérer sous forme de 
crofites compactes. En conséquence, les réactions (2) et (3) peuvent ne pas étre com- 
plétes et l'impureté réductible avant l’uranium étre relative 4 de ’hydrure UH; non 
transformé. D’autre part, la réaction (3) est susceptible de fournir un peu de UCI. 

Afin de vérifier l’existence de UHg, mais en évitant d’en faire des additions (danger 
de combustion spontanée die a une grande pyrophoricité), nous avons essayé de le 
détruire (UH, se décompose a 300°C) en traitant UCI, sous argon a 480°C, pendant 
6 heures. 

A Vissue de ce traitement, le palier de diffusion avait totalement disparu (courbe 
U** — U® sur la Fig. 10): Pimpureté était éliminée. On ne peut étre certain pour 
autant de la présence de UHs car: 

(i) les études par diffraction XY n’ont pas permis de détecter avec certitude la 
présence de UH, dans UCI, a cause de l’hygroscopicité faible mais non négligeable de 
celui-ci; l’absorption d’eau génant l’interprétation des résultats. 

(ii) on doit considérer que l’impureté puisse étre UCI, et non UH. En effet, aprés 
la réaction (2), il peut subsister un peu de H, occlus ou adsorbé qui réduirait UCI, 
en UCI, au cours du traitement a 480°C. 
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Quoiqu’il en soit (de UH; ou de UCI), d’une part les résultats de ces études 
potentiometriques sont trés reproductibles pour un méme lot d’élaboration de UCI, 
et d’autre part le traitement thermique ci-dessus provoque I’élimination de l’impureté. 

Sans ce traitement la hauteur d’onde de réduction de cette impureté diminue, pour 
finalement s’annuler, en fonction du temps d’électrolyse, ce qui semble justifier 
’amélioration du rendement cathodique, en fonction du temps, observée avec tout 


nouveau bain d’électroraffinage. 


9 


+ x 
| 

x 
| | c (Sur Graphite)! 
8 

0 | { 
T 
| | 
x 

+—x 
/ 


I, 


4 
n 
+ 
Reduction 


@ 


E, V 


Fic. 10. Courbes de polarisation cathodique (réduction) et anodique (oxydation) rele- 
vées dans l’eutectique LiCI-KClI a 430°C. 
Les Courbes de polarisation du lithium et du Chlore réprésentent le domaine de 
décomposition de l’eutectique pur. 

Le systeme U°-U** correspond a l’électrolyte d’électroraffinage: UCI, (33% en 
poids) dissous dans l’eutectique. 
(Anode = U calciothermique) 

Le systeme Fe°-Fe** est relatif 4 un électrolyte composé de FeCl, (10%, en poids) 

dissous dans l’eutectique (Anode = Plaque de Fer ARMCO). 
Tout les potentiels sont exprimés par rapport a une électrode de référence Ag—-AgCl 
(AgCl = 10 en fraction molaire en solution dans l’eutectique KCI-LiC]). 


(e) Etude potentiométrique de l’électroraffinage proprement dit 
L’impureté contenue dans UCI, étant éliminée, il devenait possible d’entreprendre 
l'étude du mécanisme de l’électroraffinage par des mesures de potentiels d’électrodes 


non perturbées par des réactions parasites. 
Nous avons opéré dans des conditions identiques a celles de l’électroraffinage: 


mémes densités de courant, mémes électrodes etc. Les différents résultats sont 
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résumés sur la Fig. 10. D’aprés la disposition relative des courbes de polarisation 
de cette Fig. 10: 
(1) uranium semble se déposer a la cathode par une réaction primaire de la forme 


U%+ 3e-—+ U® (E, = — 1,2 V) 


et non par réaction secondaire du type 
Lit + — 
3Li® + UCI, — 3LiCl + U® 


son potentiel de réduction se trouvant bien avant celui des métaux alcalins (écart de 
1,1 V env.). Ces résultats seraient d’ailleurs confirmés par les valeurs des tensions de 
décomposition (6) estimées a partir des énergies libres de formation 


AF (cal/mole) Tension de décomposition 


1/3 UCI, 
1/4 UC, 


Un troisi¢me facteur autorise a penser a un dépdt de l’uranium par réaction 
primaire: les dép6ts sont constitués de grosses dendrites (Fig. 3), alors que ceux 
obtenus par réaction secondaire sont habituellement tres divisés. 

(2) L’anode en uranium subit une dissolution ionique directe de la forme 
U*+3e (E, = —1,2 V) 


et non une dissolution chimique due a l’attaque par le chlore dégagé a l’'anode comme 
on l’avait parfois suppose. 
En conséquence: 

(i) au cours de l’électrolyse, il ne se produit ni réduction de métaux alcalins a la 
cathode, ni dégagement de chlore a l’anode. 

(ii) on est en présence d’un systéme quasi-réversible (voir la disposition des courbes 
de surtension U® —- U** et U** —» U®). On s’explique alors pourquoi, avec des densi- 
tés de courant cathodique de 20 A/dm? et anodique de 10 A/dm*, donc relativement 
élevées, on peut observer de si faibles differences de potentiel aux bornes des électrodes 
(AE = 0,4 V par exemple). 

(iii) c’est, semble-t-il, le caractére de quasi-réversibilité du systéme U® = U%* qui 
permet la grande efficacité de l’électroraffinage de uranium. En effet, les courbes de 
polarisation correspondantes divisent théoriquement les domaines d’oxydation et de 
réduction en deux parties chacun (Fig. 10 et 11): 
un domaine d’oxydation (de dissolution) impossible, situé a droite de uranium 
(de —1,2a +1,4V), correspondant a des impuretés plus nobles que l’uranium, 
done ne pouvant théoriquement pas se dissoudre en passant dans le bain sous 
forme de boues anodiques, d’ou la contribution au raffinage. Tel serait le cas du 
fer pur (Fig. 10) que nous avons étudié particuli¢rement car son élimination par 
électroraffinage est importante (Tableau I). Nous avons effectivement trouvé 
des quantités importantes de fer dans les boues de fond d’électrolyseur. 


| 
a 427°C (V) 
KCl 88.000 3,8 
Licl 84.000 3.6 
58.500 2,5 
51.000 2,2 C 
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un domaine de réduction impossible situé 4 gauche de l’'uranium (de —1,2 a 
—2,3 V) correspondant a des impuretés ne pouvant théoriquement pas se déposer. 
Donc le fer, situé a droite (Fig. 10), peut se réduire s’il est dans le bain sous forme 
ionisée (introduit a l’état de chlorure-impureté avec UCI, par exemple); encore doit- 
il, étant donné sa faible concentration, subir un régime de diffusion ionique, donc se 
réduire considérablement moins vite que l’uranium en le purifiant d’autant. 

Cela ne peut constituer toutefois qu’une premiére approximation. 
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Fic. 11. Diagramme schématique des processus électrochimiques de purification de 
Puranium. 


En effet, on devrait consideérer, selon la teneur en fer dans l’anode, les potentiels de 
dissolution anodique des solutions solides et composés intermétalliques correspondant 
au diagramme d’équilibre U—Fe, ces potentiels pouvant étre différents de celui du fer 
pur. 
En toute rigueur, il faudrait d’ailleurs faire intervenir toutes les impuretés, donc 
des phases de diagramme d’équilibre d’ordre supérieur. 
lil. INFLUENCE DE L’HUMIDITE DU BAIN SUR L’EFFICACITE 
DE L°’ELECTRORAFFINAGE 
D’une maniére générale, on sait que toute électrolyse de sels fondus stipule, 


lorsqu’on veut réduire a la cathode des métaux trés purs, l’emploi d’un électrolyte 
parfaitement déshydraté; les processus aux électrodes étant trés sensibles a des traces 


d’impuretés. 
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L’électroraffinage de uranium n’échappe pas 4a cette régle: son efficacité est 
fortement altérée par la présence d’*humidité (cas d’un eutectique incorrectement 
traité) et se traduit par: 

(1) une contamination par la quasi-totalité des impuretés métalliques (Fig. 12 et 13). 

(2) une perturbation importante des rendements cathodiques et anodiques (Fig. 14). 


Temps d’électrolyse, h 
Fic. 12. Influence d'une addition d’eau a l’électrolyte sur la teneur en impuretés de 
luranium deposé. 
I—Cas de Al, B, Cr et Cu: 
C, = concentration de l’impureté dans l’anode (U 4a purifier) 
Ls = limite de sensibilité de la technique analytique. 


Nous avons mis en évidence cette influence nocive de Phumidité dans les conditions 
Suivantes: aprés avoir atteint un bon régime de stabilité d’électroraffinage (teneur en 
fer réduite a 2 ou 3 p.p.m. par exemple), on ajoute au bain fondu des traces d’humidité 
sous forme soit de quelques gouttes d’eau distillée, soit d’une petite quantité d’eutec- 
tique non déshydraté. L’uranium réduit a la cathode, qui était jusqu’a ce moment 
extrémement pur, est fortement contaminé par un grand nombre d’impuretés: Al, B, 
Cr, Cu, Fe, Mg, Mn, Si (Fig. 12 et 13); le rendement cathodique Re décroit simultané- 
ment de 80 a 10% env., tandis que le rendement de dissolution anodique Ra subit une 
augmentation de 90 a 120% env. (Fig. 14) due a une corrosion non encore expliquée de 
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anode (Fig. 15). Ra et Re se comportent d’ailleurs assez différemment: apres 
addition d’eau, Re est beaucoup plus altéré que Ra. Mais ensuite, alors que Re 
s’'améliore, l’altération de Ra augmente encore pendant un certain temps. Ces com- 
portements devraient étre en relation avec la nature des processus aux électrodes. 
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Manganese 


Concentration, 


Temps d’électrolyse, fh 


Fic. 13. Influence d’une addition d’eau a l’électrolyte sur la teneur en impuretés de 
luranium déposé. 
2—Cas de Fe, Mg, Mn et Si. 
Ca = concentration de l’impureté dans l’anode (U 4 purifier) 
Ls = limite de sensibilité de la technique analytique. 


Les courbes des Fig. 12 et 13 montrent aussi comment, aprés l’introduction 
d’humidité, varie en fonction du temps, la teneur des différentes impuretés. Si pour la 
plupart de celles-ci le retour 4 une teneur faible est assez rapide (10 hr env.), pour 
certaines, telles que B, Fe et Mn, l’influence de ’humidité est ressentie beaucoup plus 
longtemps. Le retour a la teneur initiale (2 4 3 p.p.m. pour Fe par exemple) n’est 
atteint qu’aprés 100 hr d’électrolyse environ. 


(a) Mécanisme de l’influence nocive de humidité 


Cette interruption soudaine de la purification aprés addition d’eau est trés 
importante pratiquement, mais demeure trés complexe. Sans doute, pour des éléments 
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comme Al, B et Si peut-on invoquer une conséquence de l’hydrolyse de LiCl suivant la 
réaction (1). La lithine formée attaquerait le verre pyrex dont les produits constitutifs 
peuvent contaminer le bain, donc le dép6t (soit par réduction, soit par entrainement 
au cours de |’émersion etc.). On observe, en effet, une attaque trés accusée des cellules 
de pyrex en présence d’électrolyte insuffisamment déshydrate. 


Addition d’eou 


—--—_| 


Temps d’ électrolyse, h 


Fic. 14. Influence d'une addition d’eau a l’électrolyte sur les rendements de dépdt 
cathodique (RC) et de dissolution anodique (RA) de uranium. 


Nous avons tenté, par des mesures de potentiels d’électrodes, de saisir le mécanisme 
de ces perturbations. Les expériences sont délicates. Aprés addition d’eau, les 
potentiels mesures sont souvent instables surtout dans le cas des potentiels anodiques, 
aussi les courbes reproduites sur la Fig. 16 ne sont-elles données qu’ titre indicatif. 
Leur allure générale reste toutefois la méme pour toutes les expériences faites, de sorte 
que les anomalies qu’elles révélent permettent un certain nombre de suppositions sur 
le mécanisme de l’influence nocive de cette eau: 

(i) a la cathode, on congoit que le rendement du dépét de uranium soit abaissé 
par la pré-réduction d’une impureté. On comprend mieux ainsi la chute de Re 
observée apres addition d’eau (Fig. 14). Quant a la nature de l’impurete, il pourrait 
s'agir soit d’ions OH, soit d’ions UO,?*. En effet, si on se référe aux travaux de 
Laitinen ef a/.,!* on pourrait avoir en présence d’eutectique imparfaitement déshydraté 
la réduction suivante 


OH- + e~ > 1/2H, + O*. (4) 
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(b) 


Fic. 15. Influence de la présence d*humidité de l’électrolyte sur aspect de l’anode en 
uranium apres électrolyse (NB — niveau du bain). 
(a) Dissolution anodique anormale (Présence d’humidité dans l’électrolyte 
corrosion importante au-dessus du niveau du bain). 
(b) Dissolution anodique normale. 
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Mais d’autre part, on sait que, en solution dans cet eutectique, UCI, est encore 
plus sensible que UCI, a des traces d’humidité. Or UO,Cl, est soluble dans le bain. 
L’électrolyte 4 base de UCI, est rouge-brun; aprés addition d’eau, sa teinte passe 

y 3 g P P 
effectivement au jaune, coloration caractéristique des solutions de UO,Cl, dans 
J q gly 
leutectique. 


Réduction Oxydation 
> 


. 16. Influence de l’humidité sur la morphologie des courbes de polarisation anodique 
et cathodique relevées dans le bain de raffinage 4 33% UCI. 
(fraction molaire de AgCl dans l’électrode de référence = 10~*). 
1: Bain anhydre 
2: Bain additionné de 4ml d’eau distillée. Courbes relevées 15 min aprés 
Vaddition d’eau. 
3: Courbes relevées 16 hr aprés l’addition d'eau. 


Donc, on peut aussi admettre une contribution de la réduction des ions UO,?* a 
la baisse du rendement cathodique, l’UO, formé pouvant rester fixé sur le dépét en le 
contaminant d’autant. 

Rappelons d’ailleurs, qu’au cours de la production électrolytique de uranium en 
bains BaCl,-NaCI-KCI-UCl, 4 650°C, Kolodney a également enregistré des chutes 
de rendement résultant d’une contamination par de ’humidité.!® 

(ii) 4l’anode, les perturbations (courbes anodiques 2 et 3 de la Fig. 16), qui peuvent 
méme atteindre dans certains cas le potentiel d’oxydation du chlorure, laissent une 
grande latitude de dissolution aux impuretés anodiques plus nobles que l’uranium, 
comme le fer. Ionisées, elles peuvent ensuite participer 4 une “coréduction” avec 
uranium, donc le contaminer. Il semble qu’on doive rechercher 1a, /a raison de la 
brutale contamination en différentes impuretés résultant d’une addition d’eau, exprimée 
sur les Fig. 12 et 13. 

Quant a l’origine et 4 la nature de ces perturbations, l’interprétation est plus 
délicate. Toutefois, par analogie avec les études faites sur le systeme Mg/LiCl, 
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KCI/Ni en présence d’humidité,” la réaction (4) est susceptible de former de UO, a 


l’'anode suivant 


U + 20% -» UO, + 4e-. (5) 


Or, non seulement cette réaction (5) peut n’étre pas étrangére aux phénomeénes de 
corrosion importante (Fig. 15) et de rendement anormal de dissolution de 120 pour 
cent (Fig. 14) masi elle peut également former sur l’anode une couche passivante, d’une 
maniére analogue aux électrodes de magnésium et d’aluminium en bains fondus 
insuffisamment déshydratés.'’ Les courbes anodiques 2 et 3 de la Fig. 16 pourraient 
alors étre dues 4 un phénoméne de passivation par les ions O*-. 


CONCLUSIONS 

Ces travaux traduisent lintérét trés général des études de potentiels d’électrodes 
pour déterminer ou éclaircir non seulement le mécanisme du processus d’électro- 
raffinage, mais également les conditions 4 réunir pour profiter au maximum des 
possibilités qu'il suppose. 

Ainsi, d’aprés ces études, la grande efficacité de l’électroraffinage serait due 
essentiellement a la quasi-réversibilité du systeme U** = U®. II convient donc 
d’éliminer les facteurs parasites se superposant a ce systeme ou changeant la nature de 
ce systéme. Tel est le cas de Pimpureté, UH; ou UCI, décelée par potentiométrie dans 
UCI,. Tel est aussi, et surtout, le cas de Phumidité que peut contenir le bain fondu. 

Il résulte de cette étude qu’il est indispensable de travailler avec des bains parfaite- 
ment déshydratés. Dans toute électrolyse de sels fondus, les traces d’humidité sont 
redoutées; mais la nature de leur influence est rarement précisée. Le présent mémoire 
montre que, en présence d’humidité, uranium n’est plus raffiné, mais au contraire 
contaminé par un grand nombre d’impuretés et les rendements sont perturbés. 

Notre étude potentiométrique met bien en évidence, nous semble-t-il, que si 
humidité est si nocive c’est que globalement sa présence a pour conséquence de 
transformer le systeme réversible U** — U® en un systéme différent non réversible. 

D°’une maniére plus générale, il est certain qu’un grand nombre de points restent 
encore obscurs. L’influence de l'état métallurgique de l’anode reste notamment a 
préciser: en effet, selon qu'il s’agit d’uranium plus ou moins allié, les conditions 
d’électroraffinage peuvent étre différentes. Nous espérons néanmoins que ces travaux 
sont susceptibles de constituer une premiére contribution a la connaissance du 
mécanisme intime de I’électroraffinage de P'uranium. 


Remerciements—Nous adressons nos vifs remerciements 4 Monsieur P. Jarny pour sa précieuse 
collaboration. 
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THE POTENTIAL/pH DIAGRAM OF SILVER IN AQUEOUS 
AMMONIUM SALT SOLUTION* 


J. H. Stuyters, M. D. WiJNEN and H. J. VAN DEN HUL 
Laboratory of Analytical Chemistry, State University, Utrecht, Holland 


Abstract—The potential/pH diagram of silver in aqueous ammonium salt solution at 25°C has been 


calculated and verified experimentally. 

Calculations were carried out on the basis of the standard potential of the silver/silver-ion couple, 
the dissociation constants of the silver mono- and di-ammonia complex, and the dissociation constant 
of the ammonium ion, the total silver and nitrogen content being kept constant. The calculated 
diagram was verified by measuring the potential of the silver electrode at pH values varying from 2 to 
12. 


The measured diagram agrees well with the calculated one; minor differences (up to 15 mV) occur 


only in the alkaline range. 

The establishment of the potential is sufficiently rapid to record the entire diagram on a suitable 
pen-and-ink X/Y recorder within a few minutes. Accordingly, such a recording may serve well as a 
lecture demonstration on potential/pH diagrams. 


Résumé—Le diagramme tension-pH de l’argent en solution ammoniacale aqueuse a 25°C a été 
calculé et vérifié expérimentalement. 

Le calcul a été effectué a partir de la tension standard du couple Ag/Ag* et des constantes de 
dissociation de 'ion ammonium et des complexes de argent avec une ou deux molécules d’ammoni- 
aque, les teneurs totales en argent et azote étant maintenues constantes. Le diagramme calculé 
a été vérifié en mesurant la tension de l’électrode d'argent a des valeurs du pH comprises entre 2 et 12 

Le diagramme mesure est en bon accord avec le calcul; des différences relativement faibles 
(jusqu’a 15 mV) ont été observées seulement en milieu alcalin. 


Zusammenfassung—Das spannungs-pH-Diagramm von Silber in wassriger Ammonsalzlésung be- 


25°C. wurde errechnet und experimentell verifiziert. 

Die Rechnung hatte die folgenden Werte als Grundlage: Das Normalpotential des Silber 
Silberion-Paares, die Dissoziationskonstanten der mono- und di-Ammoniumkomplexe des Silbers 
die Dissoziationskonstante des Ammoniumions, wobei der Totalgehalt an Silber und Stickstoff 
konstant bleiben muss. Das gerechnete Diagramm wurde durch Potentialmessungen an der Silber- 
elektrode bei pH 2 bis 12 kontrolliert. 

Die Messwerte und das errechnete Diagramm stimmen gut iiberein; kleine Differenzen bis zu 


15 mV ergaben sich nur im alkalischen Bereich. 

Die Potentialeinstellung ist so rasch, dass das gesamte Diagramm sich in wenigen Minuten 
mittels eines X/Y-Schreibers direkt aufnehmen lasst. Demzufolge kann eine solche Aufnahme gut 
als Demonstration eines Spannungs-pH-Diagramms in der Vorlesung durchgefiihrt werden. 


INTRODUCTION 
PoTENTIAL/pH diagrams owe their use to the clear mental picture one can build of 
possible reactions of a given Red/Ox system. Accordingly, they are used in many 
branches of chemistry,' analytical chemistry,” corrosion® and geology.* 

Many potential/pH diagrams have been calculated during the last decade® from 
thermodynamic data. Experimental verification has been carried out in a number of 
cases,® especially for elements that are of interest in view of corrosion. 

Generally, verification by measuring equilibrium potentials meets with serious 


* Presented at a meeting of Commission No. 1 of CITCE, Brussels, August 1960. 
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difficulties. These difficulties may be due to the slow establishment of various chemical 
equilibria pertaining to the given Red/Ox system. Especially when precipitates are 
present, it may take much time for equilibrium conditions to be attained. 
Potential/pH diagrams being so instructive in teaching inorganic and electro- 
analytical chemistry, it was thought worth while to look for one of which the experi- 
mental verification could be easily carried out as a lecture demonstration. We 
examined the system consisting of a silver electrode in a concentrated solution of 
ammonium nitrate to which a small quantity of silver nitrate had been added, the pH 
being regulated by adding small quantities of concentrated solutions of sodium 
hydroxide or nitric acid. This system was chosen because (a) precipitation does not 
occur, (b) the silver electrode attains its equilibrium potential rapidly, (c) reliable 
equilibrium data are available. 


QUALITATIVE DESCRIPTION OF THE POTENTIAL/pH DIAGRAM 


At Jow pH values all silver present in solution occurs as “free” silver ions. The 
potential of the silver electrode is independent of pH. 

On raising the pH, precipitation does not occur but the silver in solution is gradu- 
ally transformed into complex silver ammonia ions. The potential of the silver 
electrode is then mainly governed by the equilibrium 

Ag(NH3).* + 2H* + e = Ag + 2NH,"*, 


with 


dE/dpH = —2 x 0-059 V/pH (25°C). 

At still higher pH values the ammonium ions are gradually transformed into 
ammonia, and the silver in solution will be present as Ag( NH3).* almost quantitatively. 
The potential-governing equilibrium may be written 

Ag(NHs)z" Ag 2NHs, 


which is again independent of pH. 


CALCULATIONS 

5 (a) Basic equilibria and assumptions 

4 The following equilibria* and constants are taken into account: 
Agt +e = Ag E° = 0-799V (1) 
Ag(NH,)* = Ag* + NH, pK, = 3:32? (2) 
Ag(NHs)>* = Ag(NH,)* + NH; pK, = 3-90 (3) 
NH,* = H+ + NH, pK = 9:25 (4) 

Four simplifying assumptions are made in our calculations: 
3 (1) For practical reasons, the total silver content and the total nitrogen content 


of the solution are taken as constant: 
[Ag*] + [Ag(NH3)*] + [Ag(NH3)2*] = Cy (5) 
[NH3] + [NH,*] + [Ag(NH,)*] + 2[Ag(NHs3).*] = C, (6) 
* The equilibria previously used in the qualitative description of the potential/pH diagram are not 
independent. They are related to the basic equilibria (2), (3) and (4). 
+ Except, of course, for the nitrogen added as NO;~ during acidification of the solution with 
nitric acid. 
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(2) We assume that the total silver content is much smaller than the total nitrogen 
content. Only a negligible quantity of ammonia will then be involved in the complex 
formation. Consequently, equation (6) reduces to 

+ [NH,*] = (7) 

(3) Dilution effects as a result of the addition of base or acid are not taken into 
account. This assumption is allowable, provided that the base or acid is sufficiently 
concentrated (see also experimental procedure). 

(4) Activities are assumed to be identical with concentrations. 


(b) Calculation of potential/pH curve 
The potential of the silver electrode at a given pH is calculated as follows. At the 
given pH, the ratio [NHs]/[NH,*] is calculated from the relationship 


pK = pH + pNH; — pNH,. (8) 


From this ratio together with the known sum, equation (7), of [NH;] and [NH,*] the 
concentration of NH, is found as a preliminary result. 
Introduction of the known NH, concentration into the relationship 


pK, = pAg + pNH,; — pAg(NHs) (9) 


yields the ratio [Ag(NH,)*]/[Ag*]. Knowledge of this ratio enables us to substitute 
[Ag(NHs)*] by [Ag*] in equation (5). 

Substitution of the di-complex concentration by [Ag*] in equation (5) is carried out 
in a similar way. The ratio [Ag(NHs).*]/[Ag(NHs3)*] is computed from 


pK, = pAg(NH3;) + pNH; — pAg(NHs), (10) 


at the known NH, concentration. The concentration of Ag(NH;).* can then be 
expressed in that of Ag(NH;)* which, in turn, can be expressed in that of Ag*. 

Finally, the concentration of free Ag* ions is calculated from equation (5) and is 
introduced in the Nernst equation, 


E = E° — 0-05915 pAg, (25°C) (11) 


from which E follows immediately. 

The foregoing calculation of E has been carried out for C, = 10-* M and C, = 
10-! M at a number of pH values (varying from 2 to 12). The result is shown in Fig. 1, 
in which the solid curve represents the calculated potential as a function of pH. The 
small insert in Fig. 1 indicates that the entire curve lies within the stability range of 
water. One may show that at pH values smaller than 6-53 (dotted line a) more than 
50 per cent of the silver present in solution occurs as free Ag* ions, whereas at pH 
values exceeding 6-75 (dotted line b) more than 50 per cent of it is involved in the 
di-complex formation. Dotted line c (drawn at pH = pK) separates the regions of 
predominance of NH, and of 


EXPERIMENTAL TECHNIQUE 
The cell (filled with a solution 0-1 M in ammonium nitrate and 0-001 M in silver 
nitrate) contains the following components (see also Fig. 2): silver electrode, glass 
electrode (“‘Radiometer” type G 202B with negligible salt error), one end of a salt 
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bridge and inlet tubes (from burettes filled with 5 N NaOH and 8 N HNO, respec- 
tively), all these components being mounted in a rubber stopper at the top of the 
cell. The mountings should be gas-tight to prevent loss of NH; to the atmosphere (see 
also results). The salt bridge (filled with a solution of 1-75 M KNO, and 0:25 M 
NaNO, in agar) keeps the silver solution separated from the saturated calomel 
electrode, thus preventing contamination of the silver solution with chloride. Stirring 
is magnetic. The cell is kept at constant temperature (25°C ++ 0-2). 


Fic. 1. Potential/pH diagram of silver in aqueous ammonium salt solution. Solid curve 
represents calculated diagram; points of measured diagram are indicated with x. Dotted 
lines: see text. Inset shows position of curve with relation to the stability region of 
water. 


When a “manually” determined diagram is aimed at, the pH of the solution is 
varied at will by adding small quantities of base or acid from the burettes. Readings of 
potential and pH are taken from a “Radiometer” type 22 pH-meter, set for millivolt 
measurements, and from a similar one, set for pH measurements, respectively. 

In case automatic recording of the diagram is desired, the output of the former 
pH-meter is led (after adequate attenuation) to the Y channel of a Leeds and Northrup 
G-type Speedomax X/Y recorder, whereas the output of the latter feeds the X channel. 
Smooth recording is obtained by applying capillary inlet tubes which ensure a regular 
flow of base or acid. 

Measurements are carried out as follows. To begin with, the solution is acidified 
to pH 2 with the aid of some nitric acid. Working manually, small quantities of base 
are then added successively and a reading of both potential and pH is taken after each 
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addition. When pH 12 has been reached the addition of base is stopped and acid is 
allowed to enter the cell. Readings are now taken from pH 12 to pH 2. With auto- 
matic recording, the base and acid, respectively, are allowed to flow into the cell at a 
moderate rate. Recording may be finished within five or ten minutes. 


RESULTS 
A series of readings of potential at varying pH is shown in Fig. 1. Only readings at 
increasing pH have been shown. Readings at decreasing pH appeared in good 
agreement as can be seen from the “to and fro” recording shown in Fig. 3. 


"X-Y" recorder 


Fic. 2. Experimental technique (schematic) for either manual 
or automatic measurement of potential/pH diagram. 


Preliminary measurements on an open cell yielded somewhat unsatisfactory 
results. In the alkaline range, the potential of the silver electrode showed a tendency to 
increase with time after addition of a given quantity of base or acid. Obviously, loss of 
NH,* from the solution to the atmosphere shifted the dissociation equilibria in favour 
of free silver ions, thus giving rise to an increasing potential of the silver electrode. 

It is seen from Fig. | that the measured diagram agrees fairly well with the calcu- 
lated one. Minor departures (up to 15 mV) from the calculated diagram in the 
alkaline range may be due to identification of activities with concentrations. 

Automatic recording of the diagram may be attractive as a lecture demonstration 
on potential/pH diagrams. 


* partial pressure of NH; at pH 11, under conditions prevailing here, is ca. 3 cm of Hg. 
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The potential/pH diagram of silver in aqueous ammonium salt solution 77 


The present diagram being established we hope to investigate some of its kinetic’ 
aspects by means of relaxation methods developed in our laboratory.®:! 
Acknowledgement—The authors are indebted to Professor Smittenberg for stimulating interest and 


helpful discussions during the course of this work as well as kind criticism during the preparation of 
the manuscript. 


pH 


Fic. 3. Recording on X/Y recorder of potential/pH diagram of silver in aqueous 
ammonium salt solution. pH has been varied from 2 to 12 and back. The curves are 
practically indistinguishable. 


DISCUSSION 

G. VALENSI. Je félicite les auteurs pour l’élégance de leur technique et la concordance remarquable 
entre les résultats expérimentaux et les données théoriques d’équilibre. Pour multiplier de tels recoupe- 
ments, ne serait-il pas intéressant de faire varier expérimentalement la tension (au lieu du pH), en 
disposant dans les burettes une solution oxydante et une solution réductrice convenables (exemple: 
quinone-hydroquinone)? Bien entendu, la complexité du systéme total pourrait alors étre responsable 
de complications parasites. Toutefois, ayant déja essayé cette méthode pour le diagramme du soufre, 
je pense que c’est une question de tatonnement dans le choix des réactifs. 

J. H. Stuyrers and M. D. WuNeNn to G. VALENS! (partially communicated): The addition of 
oxidizing or reducing reagents to the present system (where on/y the Ox component Ag’ is in solution) 
would have the effect of changing the silver content of the solution. It would not yield an appreciable 
PH response since only a small quantity of total nitrogen is involved in the pH dependent complex 
formation. 

On the other hand, addition of oxidants or reductants to a Red/Ox system the components of 
which are a// in solution and in which, moreover, hydrogen ions are involved (example: quinone- 
hydroquinone) would yield a pH response. It is questionable, however, whether the potential/pH 
relation so obtained represents a potential/pH diagram in the usual conception. 
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L. A. VAN ALMKERK: Avez-vous déja étudié des autres systémes que le systeéme Ag-NHs, et quels 
sont les résultats que vous avez obtenus avec ces systémes ? 

J. SMITTENBERG to L. A. VAN ALMKERK: We started with systems in which hydroxide precipitation 
occurred, but could not obtain satisfactory results, mainly since most hydroxides start to precipitate 
in some colloidal or other non-stable state. Therefore we looked for a system without precipitation in 
a large pH range. In this respect, the silver-aqueous ammonium salt system appeared the very thing 
we wanted and no other systems have been investigated as yet. 
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CATHODE POLARIZATION AND THE GROWTH HABIT 
OF ELECTRODEPOSITED COPPER* 


S. C. BARNEST 


Department of Industrial Metallurgy, University of Birmingham, England 


Abstract—The polarization associated with the development of particular types of copper electro- 
deposits formed on single crystal copper substrates has been determined over a wide range of solution 
composition. All the evidence points to a correlation between the deposit habit and the overpotential, 
and this is explained in terms of “‘adion”’ mobility over the crystal surface and supersaturation. 


Résumé—On a déterminé la surtension correspondant au développement de types particuliers 
de dépéts électrolytiques de cuivre formé sur des monocristaux. La composition de la solution 
a été variée dans un large intervalle. Les résultats obtenus tendent a4 montrer qu’il existe une corré- 
lation entre le type de structure et la surtension. Cette corrélation est expliquée par la mobilité d’ions 
adsorbés sur la surface du cristal et par une sursaturation. 


Zusammenfassung—Die Polarisation, die mit der Enzeugung besonderer Arten von galvanischen 
Kupferiiberziigen auf Kupfer-einkristallflachen verbunden ist, wurde innerhalb eines weiten Bereiches 
von Lésungszusammensetzungen bestimmt. Samtliche Beweise deuten auf eine Beziehung zwischen 
dem Strukturtypus der Abscheidung und der Uberspannung, welches der Bewglichkeit von ‘‘adions” 
an der Kristallflache sowie der Ubersattigung zuzuschreiben ist. 


INTRODUCTION 


SINCE the dependence was originally noted by Aten and Boerlage! and by Blum and 
Rawdon,” the close correlation between the grain size of polycrystalline electrodeposits 
and the associated cathodic polarization has been demonstrated on numerous 
occasions, e.g. by Winkler and co-workers.? The relevant literature for the particular 
case of copper deposition has been reviewed by Shreir and Smith.* 

On the other hand, cathodic polarization and the growth form of single crystal 
deposits has been less extensively studied, and consequently the general picture is less 
clear. 

Sroka and Fischer® have reported that there is no correlation between the growth 
habit of epitaxial copper deposits on cube-texture strip and the accompanying 
electrochemical overvoltage, although a close examination of their results shows that, 
in uncontaminated solutions at least, particular habit modifications only occur within 
limited ranges of overpotential. Similar conclusions can be reached from the later 
results of Seiter and Fischer,® while Barnes et a/.’ have found that the growth form of 
copper deposits on copper single crystal substrates with surfaces near the cube plane 
has a definite overpotential dependence. These latter workers have demonstrated that 
in the case of deposition from uncontaminated acid copper sulphate solutions 
(N CuSO, + N H,SO,), the deposit surface is composed of ‘ridges’ at activation 
overpotentials below approximately 10 mV, of ‘platelets’ at intermediate voltages 
(30-70 mV) and of ‘blocks’ at higher values (70-100 mV). Above 100 mV, at all the 
temperatures studied (20-35°C), the deposits were polycrystalline. 


* Manuscript received 5 November 1960. 
+ Present address: Joseph Lucas Group Research Centre, Marston Green, Birmingham, 33. 
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The work now reported is a continuation of that reviewed in preceding paragraphs, 
the relationship between polarization and the surface structure of copper deposits 
grown on single crystal copper substrates having been investigated in more detail. 


EXPERIMENTAL PROCEDURE 


The electrolysis cell, anode and cathode assembly, control circuitry and the method 
of measuring overpotential have been described in previous communications,’~"° as 
have the methods employed in the preparation and examination of the single 
crystal cathodes and deposits. 

All solutions were prepared from Analar grade chemicals, and all the cathodes 
were of one standard orientation, their surfaces being inclined 8° + 2° from a (100) 
plane along the [110] zone.’ 


EXPERIMENTAL RESU LTS 
1. Acidified copper sulphate solutions 
(a) Potentiostatic experiments. Three solutions were prepared and treated’: with 
purified charcoal," 
1. N CuSO, + N H,SO,, 
0:25 N CuSO, + N H,SO,, 
3. 2N CuSO, + N H,SO,, 


and deposition was carried out at a constant total overpotential until such time that 
approximately 36 C had passed per unit projected cathode area. The total overpoten- 
tial* was kept at a constant value by varying the applied current through manually 
operated variable resistors. Thus, in any one experiment, the applied current density, 
and consequently the concentration overpotential, varied with time. Therefore, it is to 
be expected that the activ ation overpotential varied slightly. 

The experiments performed and the results obtained are given in Table | and 
Fig. 1. They indicate a correlation between crystal habit and total overpotential. 

The experiment indicated by the asterisk was concluded after 6 min in order to 
obtain information concerning the habit change from platelets to block. It indicated 
that the blocks were nucleated at those points on the deposit surface where advancing 
platelet edges had coalesced to give a step, of height larger than average, which was 
backed by a broad flat land, e.g. Fig. 2. 

(b) Galvanostatic experiments. Deposition at constant current density was studied 
using sulphate solutions (at 25°C) of constant copper-ion concentration, N, but of 
varying added hydrogen-ion content (between zero and 5N). The solutions investi- 
gated and the results obtained are given in Table 2 and examples of typical deposit 
surface structures in Fig. 3. 

In spite of the overall range of polarization and structures observed, it is once 
again evident that when similar habit forms occur, they do so within similar ranges of 
overpotential. 

* Total overpotential (77) here denotes the sum of the concentration and activation overpotentials, 
i.e., the polarization observed when electrolysis is performed in the absence of any forced agitation. 
14, activation overpotential, is used to benote the polarization present when the solution is agitated 
at such a rate that any increase fails to alter the measured cathode potential. 
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FiG. 1. Typical examples of deposit surface structure observed after growth at constant 
total overpotential. 
(a) 15 mV, 25°C. 2 N CuSO, + N H,SO, 
(b) 50 mV, 35 C. 2 N CuSO, + NH,SO, 
(c) 90 mV, 35 C. 2 N CuSO, + N H,SO, 
(d) 100 mV, 25 C. 0:25 N CuSO, + N H,SO, 
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FiG. 2. Surface structure of deposit formed after 6 min at a total overpotential of 85 mV. 
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Fic. 3. Examples of the surface structures of deposits formed in N CuSO, solutions of 
varying hydrogen ion content. 
(a) 0-01 N H,SO,, 30 mA/cm?. 
(b) 5 N H,SO,, 30 mA/cm®?, untreated. 
(c) 5 N H,SO,, 60 mA/cm®*, carbon treated. 


~ 
> Way < 
x 
| >; 


Fic. 4. Examples of the types of deposit surfaces produced during growth from acidified 
perchlorate and nitrate solutions. 
(a) Perchlorate, 10 mA/cm*, 60 min. 
(b) Perchlorate, 30 mA/cm?, 20 min. 
(c) Perchlorate, 40 mA/cm*, 15 min. 
(d) Nitrate, 30 mA/cm®*, 20 min. 
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TABLE 1. POTENTIOSTATIC EXPERIMENTS AND RESULTS 


Variation Average 


Temp. in cd during Description of deposit 
Solution | ‘ overpotential 
Cc ail overpotential deposition surface structure 
mV mA/cm? 


1 25 15 +0 1:5 | Ridge 

1 50 $2 8-1 Platelet 

1 25 75 +0 13-5 Platelet and a few blocks 
1 | 25 | 100 +2 17 Blocks and some polycrystalline 
1 25 120 Polycrystalline 

2 | 25 15 +3 16 | Ridge 

2 25 70 t2 45 Platelet 

2 25 100 63 Block 

3 25 15 +0 3 Ridge 

3 25 50 +0 18 Platelet 

3 25 90 +0 30 Block 

3 35 15 1 2 Ridge 

3 35 50 4 35 Platelet 
35 85 57:5 Block 


TABLE 2. THE EFFECT OF HYDROGEN-ION CONCENTRATION ON CRYSTAL STRUCTURE 
AND ON POLARIZATION* 


H,SO, oi Time “ep Na Description of deposit 


conc. 
N mA/cm? min mV mV surface structure 


NIL 30 20 <4 27 Irregular, oxide inclusions 
| | fluctuated | | 
| +70 mV | 
0-001 | 30 20 <4 27 | Irregular, streaky 
| fluctuated | 
+80 mV 
oor | 30 | 20 | <4 | 2 Ridged platelet 
0-02 30. | 20 <4 21 Ridged platelet 
0-05 30 | 20 8 22 | Serrated platelet 
| fluctuated 
0-1 | 10 60 5 14 Ridged platelet 
0-1 30 | 20 | 30 31 _ Serrated platelet 
fluctuated 
or | 4 | 15 44 4d Platelet 
0-2 a 28 26 Serrated platelet 
5 | 10 60 58 50 Ridge (, < 20 mV for first 
| 10 min of deposition) 
5 20 30 50 | 35 Serrated platelet 
5 30 20 58 38 Platelet 
5 40 15 131 96 Block and some polycrystalline 
tS 10 60 36 29 Serrated platelet 
t5 30 20 111 87 Block 
sm) 60 10 185 107 Block and polycrystalline 


* np signifies total overpotential just prior to measurement of 74 at time equivalent to passage of 


36 C/cm? 
+ Carbon-treated, others untreated. 
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However, deposits with well-defined surface structures formed only at acid 
concentrations above 0-01 N; X-ray examination and cross-sections showed such 
deposits to be complete single crystal extensions of the base. At very low acid con- 
centrations, e.g. <0-001 N, the deposits were very uneven and irregular. X-ray 
analysis indicated that polycrystalline material was present, and cross sections con- 
firmed this. 

The effect of the solution composition on cathode polarization is clearly illustrated ; 
at very low acid content the total polarization is also very low, and in confirmation of 
the earlier findings of Shreir and Smith* stirring actually causes an increase. 


TABLE 3. POLARIZATION AND DEPOSIT SURFACE STRUCTURES: PERCHLORATE 
AND NITRATE SOLUTIONS AT 35°C. 


Overpotential 
>d . Description of deposit 
Solution* P P 


mA/cm* surface structure 


Irregular platelet 
Serrated platelet 
Platelet 

Platelet and block 
Platelet and block 
Platelet and block 
Polycrystalline 
Serrated platelet 
Very fine platelet 
Platelet and block 
Platelet and block 


P 
P 
P 
P 
P 
P 
4 
P 
N 
N 
N 
N 


* P: Perchlorate solution 
N: Nitrate solution 


2. Perchlorate and nitrate solutions 


(a) Perchlorate. A solution normal with respect to copper perchlorate and 
perchloric acid was prepared by dissolving the appropriate quantity of cupric oxide in 
perchloric acid. Single crystals of the standard orientation were plated at various 
current densities for times required for the passage of 36 C/cm®. The bath temperature 
was 35°C. Table 3 and Fig. 4 contain details of the results obtained. These show once 
again the dependence of structure upon polarization, although it can be seen that 
there are minor differences in detail between deposits formed at similar overpotential 
in perchlorate and sulphate baths, the latter deposits having a sharper outline. Since 
there is little electrochemical evidence that the sulphate anion is more surface-active 
than the perchlorate anion, the difference in behaviour between the two solutions is 
probably due to accidental contaminants in one of the baths, most likely the sul- 
phate.*’ 

(b) Nitrate. A similar polarization dependence was observed for deposits from an 
acidified nitrate solution at 35°C. (N Cu(NO ), + N HNOs), although the deposit 
surfaces were macroscopically smoother and the crystallographic detail dimensionally 
smaller (compare Fig. 4c with Fig. 1b). Details of the results are included in Table 3. 


82 
A 
| +? 26 25 Ridged platelets 
0 48 48 
20 72 64 ; - 
82 75 | 
92 75 19. 
4 60 114 96 | 
100 208 168 
10 59 55 
20 77 69 | 
87 75 
40 105 88 
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DISCUSSION 

The habit of a crystal depends upon the manner in which growth is nucleated and 
continues. The nucleation process is determined primarily by the ambient super- 
saturation, and the growth mechanism by the crystal environment. Thus, when 
growth occurs under conditions of similar environment a simple correlation between 
habit and supersaturation is to be expected. 

In electrodeposition the actual supersaturation is not known, but the saturation 
ratio (from which the supersaturation is derived) will be a function of the ratio of the 
concentration during growth of ‘adions’!”-!3 on the metal surface to their concentration 
at the equilibrium potential. The exact relationship between the concentration of 
‘adions’ and the measured polarization will depend upon the rate-controlling reaction 
step, but it can be expected that the polarization will control the nucleation processes. 
Thus, provided that the environment of the growing deposit is not altered in any way 
(e.g. by impurities), similar deposit habit forms should occur at similar polarizations. 
The results reported above show, in the particular case of deposition from simple 
uncontaminated electrolytes, that a correlation between the growth habit of copper 
deposits and the observed cathodic polarization exists, confirming the results of Sroka 
and Fischer,® Seiter and Fischer,® and Barnes et al.’ 

Deposits grown from solutions containing addition agents that adsorb strongly on 
to the metal surface, e.g. thiourea,™:!> would not be expected to show the same 
polarization dependence. In such cases the crystal environment would be expected to 
modify the growth behaviour, giving rise to deposits of different form. Preliminary 
results reported by Barnes and Storey"® show this to be the case. Impurities less firmly 
adsorbed, e.g. glycine, would likewise be expected to disturb the above simple polari- 
zation dependence, but without necessarily modifying the growth habit; this would 
explain why Fischer and his co-workers®:*.!’ failed to find the same correlation 
between crystal habit and polarization as found above for their solutions containing 
gelatin and glycine. 

Although the simple theory predicts a relationship between growth habit and 
polarization, it fails to explain why the habit should alter as the polarization is 
increased. Such an effect may, however, be explained by assuming that units 
crystallizing under different conditions of supersaturation have different energies, and 
that they behave differently when once on the crystal surface. 

If a unit crystallizing under conditions of low supersaturation is assumed to have 
low kinetic energy, it will be unable to diffuse any appreciable distance over the 
crystal surface, and thus unlikely to arrive at a favourable ‘sink’. Furthermore, even 
when such a unit reaches a sink position suitable for growth, its kinetic energy may be 
insufficient to remove any impurity species that may be blocking that sink. On the 
other hand, if units deposited at higher supersaturation are assumed to be more 
mobile, they could seek out favourable sinks by a process of surface diffusion, and in 
addition retain sufficient energy to displace any impurities which might be present. At 
a sufficiently high supersaturation the conditions will favour nucleation, thus obviating 
the necessity for growth at pre-existent surface defects, etc. The deposit forms ob- 
served on the crystal surfaces used in the present experiments will be examined in the 
light of these assumptions. 

At low overpotentials (< 10-20 mV) the deposits consist of ‘ridges’ aligned in a 
(110) direction.’ The depositing units will have little energy since the supersaturation, 
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as indicated by the small polarization, is low. Furthermore, since the (110) directions 
are the directions of easiest surface self-diffusion on a copper surface,'* units diffusing 
in these directions are the ones likely to travel furthest, and for any arbitrary diffusion 
distance, are the ones which will retain most energy. Therefore, of all the units 
deposited, those which diffuse in a (110) direction are the ones most likely to crystal- 
lize, particularly as it is to be expected that the most favourable deposition sites (e.g. 
emergent screw dislocations) will be aligned in these directions, c.f. Economou et al.'® 
Thus a structure extended in a (110) direction is to be expected; it is observed that the 
‘ridges’ form perpendicular to the [110] direction actually in the crystal surface,’ i.e., 
parallel to the [110] direction in the (100) close-packed lands. 

The platelet structure formed at higher overpotentials has been shown to develop 
by a process of bunching.® The units probably have sufficient energy to crystallize at 
the most favourable sites (i.e. they can displace any blocking impurity species), and 
thus the final deposit form is controlled by the atomic configuration of the substrate 
itself, although any impurities adsorbed on the surface may possibly affect the ultimate 
bunching behaviour.” At slightly lower polarizations the units would have less 
energy, and the development of such crystallographically perfect detail would not be 
expected.’ At sufficiently high supersaturations nucleation is possible, and in this 
event two possibilities have to be considered: the nucleus may be epitaxial with the 
base, in which case the original orientation is continued, or it may be random, in 
which case a new grain appears and the deposit becomes polycrystalline. It is to be 
expected that the energy required for random nucleation is greater than that required 
for epitaxial nucleation. 

During growth on crystals near the cube orientation, it is observed that between 
the platelet habit previously considered and the development of polycrystallinity, the 
‘block’ structure appears. We may postulate that this occurs when the supersaturation 
conditions permit epitaxial nucleation. Evidence that the nuclei appear on the large 
lands adjacent to platelets of step height larger than average has been presented earlier ; 
Barnes et al.” and Storey*' have shown that at any particular temperature the incidence 
of blocks is greater the higher the applied current density; more blocks occur at the 
higher polarization. These facts are consistent with the model suggested above. The 
deposited units will have a maximum diffusion distance, d, over the crystal surface, 
depending upon the supersaturation and upon the physical state of the surface. 
Although this distance cannot be readily calculated, it can be seen that if d is of the 
same order as the platelet width, any units depositing on platelets which exceed 2d in 
width may not readily diffuse to the energetically favourable edge sites. Thus, two- 
dimensional nucleation must occur if these units are to be accommodated. The fact 
that blocks only occur at overpotentials near 100 mV is consistent with Vermilyea’s 
calculation™® of the overvoltage required for nucleation at perfect surfaces. 

The development of polycrystallinity can be attributed to growth after random 
nucleation, for those deposits that are polycrystalline throughout their complete 
thickness; it does not cover completely, however, those deposits that become poly- 
crystalline after initial epitaxial growth. Here polycrystallinity occurs suddenly, and 
cross-sections, and X-ray photographs show that a considerable amount of the 
deposit thickness is epitaxial with the substrate.’ 

One way in which the sudden development of polycrystallinity could be initiated is 
by the deposition of material in twin orientation; Orem?* and Barnes,™ and more 
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NEAR (i11) COPPER SURFACE 
OVERPOTENTIAL, CURRENT DENSITY » AND STRUCTURE AFTER 36 c/em* 


TEMP. 25°C. 


30 
CURRENT DENSITY. mA/cm* 


Fic. 5. Current-density total polarization relationship observed during deposition on to 
a (111) copper surface from an N acid, N copper sulphate solution at 25 c. 
Inset: Typical deposit surface structures, cross-section and X-ray back-reflection 
Laue photographs indicating twinning. 


| 
‘or 
Se. 
' 
84 


Fic. 6. Surface appearance, after polishing and etching, of a deposit formed on a single 

crystal surface near the cube orientation at 60 mA/cm* for 10 min from an N acid, N 

copper sulphate solution at 40°C. The ‘islands’ of polycrystalline debris are extended 
in (110) directions. 
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recently Poli and Peraldo Bicelli,2® have shown that growth in twinned epitaxy can 
occur during deposition on to (100) single crystal copper surfaces, and the latter 
workers™,”° that twins are most prevalent in those deposits which ultimately become 
polycrystalline. Further experiments carried out by the present author show that 
twin formation during the growth of copper deposits on the (111) surface of copper 
single crystals occurs only at total overpotentials above some 110 mV, as illustrated 
in Fig. 5. Pick et al.,5 and Storey and Barnes,'® have also shown that some of the 
bounding surfaces of the crystallites formed during growth on surfaces near the cube 
orientation are {111}. Therefore, since polycrystallinity is first observed in (100) 
deposits at overpotentials of the same order, it might be assumed that sufficient energy 
is available for the formation of twin nuclei on these {111} planes. 

Additional support for the concept that polycrystallinity is initiated by growth in 
twinned epitaxy is afforded by Fig. 6. This figure shows the surface of a polycrystalline 
deposit after it had been polished with 0-3 u diamond paste, electropolished and 
electroetched. It can be seen that the ‘islands’ of polycrystallinity are extended in 
(110) directions, which are the directions in which the {111} twinning planes intersect 
the surface plane (near (100)). This model does not explain, however, why a region 
which has once twinned should repeatedly grow in twinned epitaxy, and so give 
rise to completely polycrystalline material. It may be that the interfacial strains 
introduced at the high angle boundaries are relieved by growth continuing in a new 
twin orientation. This topic has been considered by Vaughan.” 
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HARMONIC CURRENTS IN DIELECTRIC MEDIA—I* 


F. GUTMANN 
Department of Physical Chemistry, The University of New South Wales, Broadway, 
Sydney, Australia 


Abstract—The current harmonics produced in chemically pure liquid and solid dielectrics upon 
application of a high sinusoidal electric field of low audiofrequency have been studied under constant 
field as well as under constant dielectric current. In both cases, harmonic spectra were obtained 
consisting of a back-ground of normally distributed harmonics, of monotonically decreasing ampli- 
tude, plus one or more “dominant” harmonics, the amplitude of which is significantly higher than 
that of the preceding harmonic(s). The spectra obtained, in particular the dominant harmonics, 
depend on the chemical identity and state of aggregation of the dielectric: liquid and solid cyclohexane 
and benzene, liquid cyclohexane, n-hexane, chloroform, oxygen and nitrogen spectra were obtained. 
The spectra are reproducible to 5 per cent harmonic amplitude; the dielectric was at all times in a 
steady state and no discharge was permitted to occur. Solidification increases the total dielectric 
current but reduces the harmonic current, especially the higher harmonics. Nearly all the conduction 
current is in the form of harmonics, the fundamental current being mainly due to the geometric 
capacitance of the electrode system. The amplitude of any preselected harmonic has a maximum at a 
certain critical value of field; if this is exceeded the harmonic amplitude drops. 


Résumé—Les courants harmoniques produits dans des diélectriques chimiquement purs liquides ou 
solides en appliquant un champ électrique sinusoidal élevé de basse fréquence ont été étudiés aussi 
bien 4 champ constant qu’a courant diélectrique constant. Dans les deux cas, on a obtenu des 
spectres harmoniques distribués normalement, avec une ou plusieurs harmoniques dominantes, dont 
amplitude est plus grande que celle des harmoniques précédentes. Le spectre obtenu, en particulier 
les harmoniques dominantes, dépendent de la nature chimique et de l’état d’aggrégation du diélectrique. 
On a étudié les spectres des systemes suivants: Cyclohexane liquide et solide et benzéne, cyclo- 
hexane liquide, n-hexane, chloroforme, oxygéne et azote. Les spectres sont reproductibles jusqu’a 
occurrence de 5 pour cent de leur amplitude; le diélectrique se trouvait toujours dans un état station- 
naire et les conditions étaient telles qu’il ne se produisait aucune décharge. La solidification augmente 
le courant diélectrique total mais diminue le courant harmonique, particuli¢rement les harmoniques 
supérieures. Presque tout le courant passe sous forme d’harmoniques, le courant fondamental 
étant da principalement a la capacité du systéme d’électrodes. 


Zusammenfassung—Das durch die Einwirkung eines starken, sinusoidalen elektrischen Feldes im 
niedern Audiofrequenzbereich auf reine, fliissige und feste Dielektrika erzeugte Strom-Frequenz- 
spektrum wurde sowohl bei konstanter Feldstarke als auch bei konstantem dielektrischem Strom 
untersucht. 

In beiden Fallen wurden harmonische Spektren erhalten, die aus einem Untergrund an regular 
verteilten Harmonischen mit monoton abnehmender Amplitude, und mehr oder weniger dominieren- 
den Harmonischen bestehen, deren Amplitude signifikant grésser ist. Die erhaltenen Spektren, 
speziell der dominanten Harmonischen, hangen von der Art und dem Aggregatszustand des betref- 
fenden Dielektrikums ab (z.B. fliissiges und festes Cyclohexan und Benzol, n-Hexan, Chloroform, 
Sauerstoff und Stickstoff). 

Die Spektren sind innerhalb 5 Prozent der Amplitude der Harmonischen reproduzierbar, wenn 
das Dielektrikum sich in stationdrem Zustand befand; Entladungen wurden vermieden. Kristal- 
lisation erhéht den totalen dielektrischen Strom, vermindert jedoch den harmonischen Strom, 
speziell der héhern Harmonischen. Fast der gesamte Leitungs-Strom ist durch die Harmonischen 
bedingt; der Untergrundstrom wird hauptsachlich durch die geometrische Kapazitaét des Systems 
bedingt. Die Amplitude einer jeden vorgegebenen Harmonischen hat bei einem kritischen Wert 
des Feldes ein Maximum, dariiberhinaus nimmt die Amplitude ab. 


* Manuscript received 21 November 1960. 
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INTRODUCTION 


THE appearance of harmonics in the current through a dielectric following the applica- 
tion of an intense sinusoidal audiofrequency field was first reported by Dawes, 
Hoover and Reichard.! Gemant? applied fields of the order of 100 kV/cm to varnished 
linen, glass and a sample of high tension cable and obtained oscillograms of the 
current wave forms, an example of which is reproduced from Gemant’s paper in Fig. 1. 


Fic. 1. Complex current wave (top) produced by the application of a sinusoidal voltage 
(bottom) wave to a solid dielectric (lacquered cloth), after Gemant, ref. 2 


Lilienfeld, Chandler and Goldman? reported the appearance of current harmonics, 
chiefly third, in electrolytic capacitors, higher harmonics becoming apparent as the 
frequency of the fundamental was raised. 

The aim of the present study was to investigate current harmonics quantitatively on 
different, chemically well defined liquids, taking up Gemant’s? suggestion that the 
shape of the current wave depends on the chemical nature of the dielectric. 


EXPERIMENTAL TECHNIQUE 


The apparatus was set up as shown in Fig. 2: a signal generator supplies a 
sinusoidal voltage in the order of 10 V at a frequency of 80 c/s to a Williamson* low 
distortion amplifier. This drives a special high voltage transformer* equipped with a 
tertiary winding providing heavy negative feedback operative over the entire amplifier. 
The secondary voltage from the transformer 7, monitored by an electrostatic volt- 
meter, is applied to the test cell in series with a non-inductively wound, adjustable, 
standard resistance. The relative amplitudes of the harmonics are measured by a 
Radiometert Harmonic Analyser, the frequency dial of which is driven from a 
synchronous motor energized from the alternating mains. The recorder is also driven 
synchronously from the mains, so that its time axis is proportional to the frequency 
dial reading of the Harmonic Analyser, and thus to log (frequency). The analyser 
drive motor is geared down to cover the entire frequency range from 80 c/s to 16 Ke/s 
in 25 min. 

The fundamental frequency was 80 c/s and the band width of the Harmonic 
Analyser was set to 8 c/s. 

The test cell is shown diagrammatically in Fig. 3. The liquefied gases were con- 
tained in a Dewar vessel. The electrode spacing was adjusted by the micrometer and 
checked with a cathetometer. Nearly all the measurements were taken with a 1 mm 
gap. The electrodes were ?-in. dia. polished steel ball bearings, first nickel and then 
rhodium plated. All other metal surfaces coming into contact with the dielectric were 
also rhodium plated; the insulating material was polythene. All connections were 
made in screened cables. 

* Courtesy Messrs. Standard Telephones and Cables Ltd., Sydney. 
+ Messrs. Radiometer Ltd., Copenhagen, Denmark. 
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The effective electrode area and gap volume were determined by comparing the 
measured conductance of a standard N/10 KCI solution in the test cell with its known 
conductivity; the cell constant F thus obtained was 1:59 x 10-'cm~, so that the 
effective electrode area, for 1 mm gap spacing, was 0-625cm*. The effective gap 
volume thus was 6:25 « 10-? cm.’ 


mplitier Vi Cell 
Oscillator | O 


= = VTVM 
Neg Feedback 
Recorder 
Drive 
Micromax 
Recorder 
Synchronous 


Motor 


ATTENUATOR 


© to AC. Mains 
240 Volts 
Fic. 2. Measuring circuit for the recording of current harmonics. 
The chart drive of the recorder as well as the frequency dial of the harmonic analyser 
are driven synchronously from the alternating mains, causing the time axis of the recorder 
to be proportional to log (frequency). 


Analytical grade “Analar” benzene, cyclohexene and cyclohexane were redistilled, 
and chloroform was washed immediately before use. N-hexane came from two 
different sources, one being of spectroscopic purity and the other of analytical purity. 
Liquid oxygen and liquid nitrogen were of commercial purity only. The insulating oil 
used was commercial Shell Diala BX transformer oil, containing an antioxidant 


inhibitor. The oleic acid was chemically pure. 
The measurements were taken with the liquids saturated with dry nitrogen, with 


exception of those on liquid O, and No. 

A series of blanks was run to test the equipment for any distortion produced by the 
apparatus itself. The test cell was replaced by a series of 10 MQ high stability carbon 
resistors contained in a Pyrex tube; the total distortion in the current wave then was 
always below 2 per cent and mainly second harmonic with a trace of third. The 
relative amplitudes of the individual harmonics decreased monotonically and approxi- 
mated a normal distribution. 

The phase angle between the cell voltage and the cell current was determined by 
means of an Advance* Phase Angle Meter; a proportion of the cell voltage was 


* Messrs. Ad-Yu Electronics Lab. Inc., Passaic, N.J. 
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Fic. 3. Diagram of test cell 


tapped off by means of a voltage divider consisting of a series of high stability carbon 
resistors with a total resistance of 2000 MQ. 

The total current through the dielectric was measured in terms of the voltage drop 
across the standard resistance, in parallel with the Harmonic Analyser, using a 
vacuum-tube voltmeter. However, only a peak reading instrument was available for 
this purpose, its scale being graduated in r.m.s. V assuming a purely sinusoidal input. 
The readings of the total dielectric current thus obtained are therefore somewhat 
inaccurate, due to the large percentages of harmonics necessarily always present in the 
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dielectric current; moreover these harmonics are not in phase with the fundamental. 
An accurate measurement of the dielectric current would have required a vacuum-tube 
voltmeter reading true mean values of voltages; no such instrument, however, was 
available. 

The interelectrode capacitance corresponding to the gap spacing of 1 mm, which 
was nearly always employed in these studies, was measured at radiofrequency using a 
resonance method; the resonance frequency itself was determined by a quartz crystal. 
The cell capacitance with air as the dielectric was found to be 6-30 pF, increasing to 
8-50 pF with pure benzene as the dielectric. (The lead capacitances were tuned out 
before these readings were taken.) The interelectrode capacitance C, represented 
by the gap was thus determined as 1-72 pF with air as the dielectric. 

The capacitive current due to the lead capacitances and to C, in air was compen- 
sated by adjusting the zero readings of the vacuumtube voltmeter and of the harmonic 
analyser. 

RESULTS 

Figures 4 and 5 show two typical harmonic spectra observed with n-hexane, from 
two different sources, as the dielectric. They are seen to be closely alike. Most 
harmonic spectra were reproducible to about three divisions of the recorder, corre- 
sponding to about 3 per cent of its full scale deflection, as seen from Fig. 4. The 
harmonic spectra obtained with liquid O, and N, were considerably less reproducible 
due to a slow, long time drift in the total dielectric current, and a much higher noise 
level. Kronig and van de Vooren,® who also experienced irregularities in dielectric 
breakdown experiments on liquefied gases, suggested that these are associated with the 
liquid surface becoming detached from the electrode surface due to the action 
of electrostatic forces, causing a small gas bubble to form. This explanation seems 
to have first been suggested by Keppelmann.® Fig. 6 shows the spectrum obtained 
from chloroform. 

In order to increase the resolution, the gain of the harmonic analyser was raised 
until the second harmonic gave full scale deflection on the recorder. The amplitude of 
this relative to the fundamental was first determined in an initial measurement. Such 
high resolution harmonic spectra are, for purposes of evaluation and discussion, 
re-calculated in terms of relative amplitude in percentages of the fundamental. 
Typical high resolution harmonic spectra are shown in Figs. 4, 5 and 6. 

The dielectric was, at all times, in a steady state in the sense that the total dielectric 
current as well as the amplitude of each harmonic remained constant for extended 
periods. No discharge was permitted to occur; if such did take place, then substance 
and results were discarded and the experiment repeated with a less intense field. 

The phase angle of the current through benzene was found to increase from about 
60° leading at fields in the order of 30 kV/cm to 70° leading at fields in the order of 

80 kV/cm; it was 63° leading at 30-5 to 32 kV/cm. 

There are not enough experimental data as yet to correlate any particular har- 
monic(s) with any particular chemical or physical property of the dielectric. 

There is some evidence for very high order harmonics, as seen from Fig. 7, but 
their amplitudes are very low. 

The amplitude of any preselected harmonic shows a pronounced peak at a certain, 
critical, value of applied field, as seen from Fig. 8. While one would expect the 
amplitude of any preselected harmonic to increase monotonically with increasing field, 
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Fic. 5. Harmonic spectrum of n-hexane (analytically pure) 
The substance was obtained from a source different from that which supplied the sub- 
stance, the spectrum whereof is shown in Fig. 4. 


the amplitude in fact drops sharply beyond this “critical field”; at still higher fields, 
however, it starts to rise again. The values of this critical field vary from substance to 
substance and depend on the order of the harmonic, as seen from Table 1. This effect 
will be referred to as the “Critical Field Effect”. 

The harmonic spectrum depends on the state of aggregation of the dielectric. 
While freezing a sample of cyclohexane around the electrodes reduces the total 
harmonic current at 30-5kV/cm from 26°6 per cent of a fundamental of 4-55 uA 
r.m.s. to 25-8 per cent of a fundamental of 4-93 wA, the total r.m.s. percentage of 
harmonics higher than the second drops from 19-6 to 16-8 per cent. The total current 
through the dielectric rose from 6:2 to 6°65 wA. In a further series of experiments 
under a constant current of 7-15 wA, it was found that freezing reduced the voltage 
drop across the dielectric from 48-5 kV/cm for liquid cyclohexane to 34 kV/cm for 
the solid compound. The liquid dielectric produced harmonics up to the twenty-third, 
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Fic. 6. Harmonic spectrum of chloroform 
3-05 kV r.m.s., | mm gap. The spectrum on the left was taken with the analyser gain 
increased to yield full scale recorder deflection on the second harmonic. 


even the seventeenth being quite pronounced, but none of order higher than the 
thirteenth were generated by solid cyclohexane. 

Similar results were obtained with benzene: with a field of 55 kV/cm solidification 
increased the total current from 5-7 wA to 6:7 wA, dropping the total harmonic 
content from 34-8 per cent to 29-7 per cent of the fundamental; the vector sum of 
harmonics higher than the second dropped from 24-1 per cent of the fundamental to 
14-3 per cent. Harmonics up to the twenty-first were detectable in the current through 
the liquid, but none beyond the eighth were produced by the solid compound. Again, 
under a constant current of 7-1 wA, solidification caused the disappearance of the 
ninth, tenth and eleventh harmonics. 

The harmonics may be studied either under conditions of constant, known, field 
(Table 2), noting the current values, or under constant, known, total dielectric current 
(Table 3), noting the values of electric field required in each case to produce that 
current. The differences in the harmonic spectra obtained from various compounds 
appear to be more pronounced if displayed under constant current conditions, i.e. 
maintaining the overall degree of ionization, and thus concentration of charge 
carriers, constant rather than keeping the field constant. Even N, and O, then yield 
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Fic. 8. Critical field effect 
Fifth harmonic, n-hexane, 1 mm gap. 


different spectra. However, it was experimentally much easier to maintain the field 
constant than to adjust the current accurately to a fiduciary value; Table 3 therefore 
lists the actual values of the current passed in each case. The reproducibility of the 
spectra therefore was less under constant current conditions than under constant field. 
However, the discrimination was improved and the spectra, under constant current 
conditions, appear to be far more sensitive to traces of impurities than those obtained 
under constant field. Tables 2 and 3 are summaries of all harmonic spectra observed. 
The values of electric field listed refer to the r.m.s. value of the applied voltage divided 
by the gap spacing, i.e. they represent the minimum value of field which appears in the 
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TABLE 1. VALUES OF THE CRITICAL FIELD REQUIRED TO MINIMIZE 
A GIVEN HARMONIC 


Critical field, Critical field, 
kV/cm, for n-hexane kV/cm, for chloroform 


Harmonic 


no maximum no maximum 


centre of the gap. Since the radius of the spheres was about twelve times the gap 
spacing, the maximum deviation of the field from the value listed, occurring at the 
surface of the electrodes, amounted to 11 per cent. 

Table 4 lists the results obtained with benzene for fields ranging from 32 to 85 
kV/cm. It is seen that the higher order harmonics become more pronounced as the 
field is increased. 

PHENOMENOLOGICAL DISCUSSION 

It is seen that the harmonic spectrum varies greatly with the field; but in no case 
are the harmonics normally distributed. Both even and odd harmonics of appreciable 
magnitude were found and the harmonic spectrum is indeed, as Gemant proposed,” 
dependent on the chemical identity of the dielectric. It is interesting to note that the 
differences in the harmonic spectra of liquid N, and O, are relatively small; both are 
van der Waals liquids. At the other extreme, the differences between these liquefied 
gases and chloroform are striking, and so are those between this highly polar com- 
pound and benzene. Cyclohexane and cyclohexene are closely similar, but distin- 
guishable. 

The geometric capacitance of the electrode system gives rise to a capacitance 


current 
I, = oC,V(« — 1), (1) 


where ~ equals 27 times the frequency of the applied voltage wave, V the applied r.m.s. 
voltage and « the permittivity of the substance under test. The capacitance current 
produced in the absence of the substance under test—i.e. with the cell filled with air 
only—was balanced out by an initial zero setting of the current measuring vacuum-tube 
voltmeter. The gap capacitance C, has been measured as already mentioned, its value 
being 1:72 pF. 

I, is by definition linear and in quadrature with the conduction current /,, so that 
the total dielectric current J, may be written 
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neglecting any changes in the permittivity and of C, which may be caused by ionization 
and space-charge effects. Table 5 compares the values of /, thus calculated, with the 
measured values of J, and of the fundamental current J,, for a number of substances. 
It is seen that the major part of the fundamental current is due to the geometric 
capacitance of the gap, particularly at higher values of applied field; indeed, values of 
I, greater than /, or J, have been obtained at 55 kV/cm. This is at least partially due to 


TABLE 5. COMPARISON OF THE CAPACITIVE CURRENT J,,, DUE TO THE GAP CAPACITANCE, WITH THE 
FUNDAMENTAL CURRENT J. 
GaP SPACING | mm. 


Total (leap 
Substance | dielectric current I,, uA r.m.s. wVCp(x — 1), 
wAr.m.s. MA T.m.s. 


Permittivity 
K 


Field: 27-5 kV/cm r.m.s. 
n-hexane 5-95 5-83 
n-hexane 
(different source) | 5:7 5-47 
Cyclohexane 6°25 6°12 
Cyclohexene 5-95 5:75 
Chloroform 10-0 9-75 
Field: 30-5 kV/cm r.m.s. 
Oxygen 3-24 3-22 
n-hexane 6-2 5-99 
Benzene 3-9 3-85 
Cyclohexane 6-2 5-98 
Cyclohexene 6°45 6°12 
Chloroform 10-7 10-2 
Field: 41 kV/cm r.m.s. 
Oxygen | 41 3-82 
Nitrogen 4-05 3-99 
Benzene 5-0 4-95 
Diala BX 
insulating oil 5-0 4-88 233 
Field: 55 kV/cm r.m.s. 
Benzene 5-34 
Solid benzene 6°7 6:39" 2:44 
Diala BX 
insulating oil 6:2 5-76 | . 2:3 


the errors introduced into the measurements of /, by the use of a peak reading device; 
the presence of even order harmonics, and harmonics which are out of phase with the 
fundamental, are liable to cause the readings obtained with such an instrument to be 
considerably below their correct values. However, at least a contributing cause of this 
effect is the decrease in the effective permittivity of a medium due to the presence of 
space charges caused by the ionization processes. Such effects have been studied 
theoretically by a number of authors.’*~“" It thus appears that in all cases, and parti- 
cularly at higher fields, the major part of the conduction current through the dielectric 
is contained in the harmonics generated. 

This conclusion is further supported by direct measurement of the phase angle ¢ 
with benzene as the dielectric. Values of 60-70° leading current were obtained with 
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fields in the range of 27-80 kV/cm, the in-phase component increasing with increasing 
field. At 32 kV/cm, J, = 3-9 wA, the phase angle was determined as 63° leading. 

If equation (2) holds, and if all the fundamental current is due to the geometric 
capacitance of the gap, then 


1, = I, sin 4, (3) 


and we obtain for the parallel susceptance wC,(« — 1) a value of 1-1 = 10-* mho. 
The system is presented by a parallel combination of conductance and capacitive 
susceptance. The effective parallel capacitance of the gap in benzene results as 2:31 pF, 
yielding a value of 1-8 pF for C,, in excellent agreement with the value of 1-72 pF 
obtained by direct measurement. 

The conduction current 7, may be evaluated by vectorially deducting the capaci- 
tance current obtained from equation (1), from the experimentally determined total 
dielectric current /,. For benzene at an applied field of 30-5 kV/cm, this yields J, = 
1-9 wA, corresponding to a conductance of 6-2 x 10- mho. In order to obtain the 
conductivity, the value of the cell constant F is required, which was found to be 
0-159 cm, as already mentioned; from the capacitance measurements a value of 
F = 0:14cm" results. This latter value, however, is considered as less accurate than 
that obtained from the conductivity of standard solutions; in the following treatment 
F will be taken as 0-15 cm~. 

A specific conductivity A = 1 « 10~! mho/cm” is thus obtained for pure benzene 
ina field of 30-5 kV/cm; this conductivity is about 100 times larger than that measured 
in the same dielectric at low values of field, where no evidence of production of 
harmonics was found: at 500 V across the 0-1 cm gap a conductivity of 2:9 « 10-% 
mho/cm was measured, in good agreement with the value of 3 x 10-* mho/em 
reported by Dryden and Meakins."” This argument thus also supports our contention 
that the conduction current due to the ionization appears mainly in the form of 
current harmonics. The harmonic spectra may be considered as the sum of a back- 
ground consisting of a normal distribution of harmonics with monotonically de- 
creasing amplitude, plus a series of resonant peaks superimposed onto the background. 
These peaks will be referred to as “Dominant Harmonics”. 

The effects observed involve a transformation of electrical energy supplied at one 
frequency into electrical energy at some other, higher, frequency. According to a 
quite general law established by Barkhausen,”* this requires the presence of at least one 
non-linear circuit element. Let the applied voltage e of circular frequency « be given 


by 


e = E, sin ot, (4) 


giving rise to a series of current harmonics of order m having the form 


i= > /,, sin mot. (5) 
1 


It is assumed that current and voltage are in phase, i.e., that the current is either pure 
conduction current or else associated with a resonance effect so that the reactive 
components cancel out. The following argument would not be seriously affected if 
this simplifying condition were not imposed. It should be pointed out in this context 
that the readings obtained with the Harmonic Analyser give no information as to the 


» 
m 
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phase relationship between any one given harmonic and the fundamental; they refer 
to magnitude only. 
An impedance Z can then be defined as 


de/dt 
Z = de/di = ——_, 
= (6) 
which, generally, will have the form 
E, cos wt 


i= (7) 


x mcos mat 


Each harmonic component of the current is associated with an admittance Y, given 


by 
I, mcos mot 


(8) 


E, cos wt 


Y 


m 


which thus can be interpreted as a time varying, at least partially dissipative mecha- 
nism engaged in a number, in the order of m, of sinusoidal vibrations in different 
modes. 

The potential energy W of the system associated with all the harmonics higher than 
the first in the complex current given by equation (5) may be obtained considering the 
electric power p, 


m 


p = ei = dW/dt = E{sin wt) > sin mot, (9) 
2 


yielding on integration 


(10) 


Ww — 1, = (m — 1) wt sin (1 + m) 
2(m — 1) 2(1 + m) 


@ 2 


Each harmonic current J,,(m > 1) is thus seen to be associated with a mechanism of 
the type mentioned above. Its potential energy is the difference between two vibra- 
tional energy states which, particularly for higher orders of harmonics, i.e. for larger 
values of m, are only slightly different in magnitude. 

It is of interest to compute the average value integrated over one half cycle of W;, 
i.e. of the fifth harmonic which is a dominant harmonic in the case of benzene at 
55 kV/cm, and which will be further discussed in a later paper, 


W, = [ E 4ot sin =| —2E, I; E =|. (11) 


J0 8 12 TO 


Inserting numerical values E, = 5500\/2 V, I; = 0-8/2 uA, w = 1607, we obtain 
a value of 6-1 x 10-7 J for the potential energy associated with the mechanisms, or 
processes, to which the dominant fifth harmonic is due. 

Neither the harmonic spectrum as a whole, nor the background, can be treated as 
a kind of dielectric noise,“-! since the harmonic spectra remain invariant in time 
while noise spectra inherently show random variations in time. 
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ASPECT ELECTROCHIMIQUE DE LA CORROSION 
D’ACIERS INOXYDABLES AUSTENITIQUES EN MILIEU 
NITRIQUE ET EN PRESENCE DE CHROME HEXAVALENT* 


H. Coriou, J. HurReE et G. PLANTE 
Centre d’Etudes Nucléaires de Saclay, France. 


Résumé—La corrosion d’aciers inoxydables austénitiques en milieu nitrique bouillant augmente 
notablement quand le milieu contient des ions chrome 4 I’état hexavalent. Par suite de divers phéno- 
ménes d’oxydoréduction, le potentiel de l’acier évolue généralement au cours du temps. Les mesures 
effectuées permettent d’établir une relation entre les pertes de poids et le potentiel des échantillons. 
L’addition de Mn (VII) et Ce (IV) est comparée a celle de Cr (VI) et montre que la relation précédente 
sapplique de fagon générale. 

L’attaque du métal en milieu oxydant est en grande partie due a une corrosion intergranulaire 
conduisant 4 un déchaussement des grains, bien que l’acier étudié ne soit pas sensible aux tests classi- 
ques de Huey et de Strauss. Aussi, méme en l’absence de toute autre réaction d’oxydation, l’intensité 
que l’on observerait en soumettant l’acier 4 un potentiel anodique dans un montage potentiostatique 
ne correspondrait pas a la perte de poids réelle du métal. 


Abstract—The corrosion of austenitic stainless steels in boiling nitric acid markedly increases when 
the medium contains hexavalent chromium ions. Because of several redox phenomena, the potential 
of the steel generally changes in course of time. Measurements show a relation between the weight 
loss and the potential of specimens. Additions of Mn(VII) and Ce(IV) are compared with that of 
Cr(VI), and show that the relation is a general one. 

The attack of the metal in oxidizing media is largely intergranular, leading to exfoliation of the 
grains, although the steel studied is not sensitive to the classical Huey and Strauss tests. Also, even 
in the absence of any other oxidizing reaction, the current density observed when the steel is anodically 
polarized under potentiostatic conditions does not correspond to the actual weight loss of the metal. 


Zusammenfassung—Die Korrosion von austenitischen rostfreien Stahlen wird in siedender Salpeter- 
sdure wesentlich verstarkt, wenn die Lésung sechswertige Chromionen enthalt. Infolge verschiedener 
Redoxreaktionen steigt im allgemeinen das Potential des Stahls mit der Zeit an. Diese Messungen 
zeigen, dass ein Zusammenhang zwischen dem Gewichtsverlust und dem Potential besteht. Es wurde 
auch der Einfluss eines Zusatzes von Mn (VII) und Ce (IV) mit demjenigen von Cr (VI) verglichen, 
wobei sich zeigte, dass der Zusammenhang allgemeinere Giiltigkeit besitzt. 

Der Angriff des Metalls in oxydierenden Medien erfolgt vor allem an den Korngrenzen (wobei 
eine Dislokation der K6rner eintritt), obschon der untersuchte Stahl auf die klassischen Tests von 
Huey und Strauss nicht empfindlich ist. In Abwesenheit jeglicher anderen oxydierenden Reaktion 
entspricht die bei anodischer Polarisation des Stahls unter potentiostatischen Bedingungen gemessene 
Stromdichte ebenfalls nicht dem tatsachlichen Gewichtsverlust des Metalls. 


L’ETUDE du comportement des aciers inoxydables dans l’acide nitrique bouillant a 
montré que la présence en solution de certains éléments, tels que le chrome, pouvait 
entrainer une corrosion importante des échantillons. Il a été établi que ce phénomeéne 
ne se produisait que si le chrome était a sa valence supérieure+*.3.) et des observations 
identiques ont été effectuées en présence de cérium.* Ainsi, se trouvaient expliquées les 
divergences entre les résultats obtenus jusqu’alors par différents auteurs: selon 
l'appareillage utilisé, les vapeurs nitreuses (réductrices) s’éliminaient avec une vitesse 
plus ou moins grande. On observait, dans ces conditions, une corrosion grave des 
aciers lorsque les vapeurs nitreuses s’éliminaient rapidement et une corrosion 
négligeable dans le cas contraire. 
* Présenté 4 une réunion de la Commission No. 5 du CITCE, Bruxelles, Aodt 1960. 
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CONDITIONS EXPERIMENTALES 
1 Définition des échantillons 
(a) Alliages utilisés. Nous avons expérimenté dans cette étude deux variétés 
d’aciers inoxydables austénitiques : 


18/10 trés bas carbone 
25/20 trés bas carbone, avec addition de niobium. 


Les compositions exactes de ces aciers sont données dans le tableau I. 


TABLEAU 


o oN b o 


18/10 trés bas carbone 0,02 17,8 


25/20 trés sient carbone avec 
addition de niobium 0,02 


Les aciers se présentent sous forme de tdles de 1 ou 3 mm 4a [état hypertrempé. 
(b) Préparation des échantillons. Les échantillons (40 <x 15 mm) subissent les 
traitements suivants: 
dégraissage au mélange ternaire (acétone, alcool, benzéne) 
décapage dans un bain nitrofluorhydrique 
passivation dans l’acide nitrique 
Les échantillons servant en outre 4 des études micrographiques ont été polis pré- 
alablement jusqu’au papier 600, puis a l’alumine “‘! heure”’. 


2 Appareillage 

Les solutions sont maintenues a l’ébullition dans des récipients de 100 ml en Pyrex 
surmontés d’un réfrigérant a reflux et munis d’un tube latéral prolongé par un siphon 
en polyvinyle (Fig. 1). Chacun de ces siphons, dans lesquels la solution reste froide est 
relié a la solution saturée de KCI de l’électrode au calomel par un pont a robinet rempli 
de KNOs, IN. 


ommutateur 


Millivoltmétre 
& haute impedance 
d’ entrée 


Electrode de 
référence 


Récipient i 
Siphon 


Fic. 1. Schéma de l’appareillage. 
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Les échantillons suspendus a des fils de méme métal sont complétement immergés 
dans la solution. 

On mesure le potentiel au moyen d’un multimesureur Lemouzy (impédance 
d’entrée 10 Q) dont les indications sont enregistrées par un “speedomax” Meci. 
Un commutateur met successivement le multimesureur en contact avec les divers 
échantillons. 

On détermine, en particulier, la perte de poids des échantillons. Les pesées sont 
effectuées aprés ringage des échantillons a l’eau, a l’alcool, puis séchage a l’air com- 
primé. Nous avons vérifié que ces interruptions ne provoquent pas de discontinuités 
dans les courbes “perte de poids/temps” et “potentiel/temps”’. 


RESULTATS 
1 Influence des ions oxydants 

Nous avons étudié le comportement des échantillons dans l’acide nitrique 5 N bouil- 
lant en présence d’ions chrome, manganése et cérium. 

(a) Influence des ions chrome. Si on immerge les échantillons dans des solutions 
contenant initialement le chrome sous forme de bichromate de potassium (Cr (VI): 
1g/l), la courbe “perte de poids/temps” est du type représenté par la Fig. 2; dans une 
premiére période, au cours de laquelle la coloration de la solution varie de l’orangé au 
marron, la vitesse de corrosion est trés rapide, puis, aprés environ une cinquantaine 
d’heures d’essais, la solution devient bleu-violet; dans cette deuxiéme période la vitesse 
prend une valeur beaucoup plus faible; on observe simultanément une diminution 
trés nette du potentiel (Fig. 2). 

Si le chrome est introduit a l’origine a la valence III sous forme de nitrate chromique 
(Cr (III): 1 g/l), on reléve des pertes de poids du méme ordre de grandeur que celles 
obtenues dans la seconde période des expériences commencées en Cr (VI). 

On peut donc penser que, dans le cas particulier de notre appareillage, le Cr (VI) 
est réduit lentement en Cr (III). Effectivement, sila solution de bichromate est renou- 
velée 2 fois par jour, le potentiel des échantillons et leur vitesse de corrosion restent 
constants. Les valeurs sont du méme ordre de grandeur que celles trouvées dans la 
premiére période des expériences précédentes (Tableau 2). 

Une plus forte concentration de chrome hexavalent conduit a des pertes de poids 
plus élevées (voir Tableau 2). 

(b) Influence des ions manganése et cérium. A normalité égale on peut établir le 
classement suivant par ordre d’agressivité décroissante: Ce (I[V), Mn (VID), Cr (VI). 
Toutefois, la vitesse de réduction des ions est un facteur essentiel; ainsi, dans notre 
appareillage, la corrosion devient trés faible aprés une cinquantaine d’heures en 
présence de chrome, une vingtaine en présence de cérium et quelques heures seulement 
en présence de manganése, par suite de la réduction des ions a une valence inférieure. 

(c) Relation entre le potentiel de l’acier et la vitesse d’attaque. Nous avons déterminé 
graphiquement les vitesses d’attaque en divers points des courbes “‘perte de poids/ 
temps”; les logarithmes de ces vitesses sont portés en fonction des potentiels corre- 
spondants (Fig. 4). On constate que, pour une méme température, les points se situent 
sensiblement sur une méme courbe, indépendamment de la nature et de la concen- 
tration des ions étudiés. 

Les valeurs indiquées doivent étre considérées comme des ordres de grandeurs. 
Nous verrons en effet ultérieurement que la perte de poids est due en grande partie a 
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V(E.C.S.) 


mg/cm? 


Perte de poids, 


100 
h 


FiG. 2. Perte poids et potentiel en fonction du temps. Aciers 18/10 trés bas carbone. Temperature 
d’ébullition (110°C) Solutions initiales: a—HNO,5N, Cr (VI) 1 g/l. b—HNO®*SN, Cr (III) 1 g/l 


TABLEAU 2. 


Vitesse d’attaque (mg/cm’. h) de l’acier 18/10 trés bas carbone 
(les concentrations en acide sont celles des solutions initiales) 


Etat initial du chrome Cr (VI) Cr (VI) Cr (VI) Cr (IID 


solution | lére période  2éme période 
renouvelée de corrosion | de corrosion 


1,4. 107? 62. 


20.10? 
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une décohésion intergranulaire. Nous avons vérifié que, méme si le pouvoir d’oxydo- 
réduction du systéme est maintenu constant, la vitesse de corrosion n’atteint pas 
immédiatement sa valeur limite. 


2 Influence de NOx, et de la concentration en HNO, 


Le composé NO, peut s’éliminer de la solution et, d’autre part, sa production 
dépend de la concentration des ions NO3. Nous rassemblons ici les résultats concer- 
nant l’influence de la concentration en acide nitrique et l’effet des additions de NO,. 


V(E.C.S.) 


SN 


Mn 
H,SO, SN + Cr 0,O6N 


Fic. 3. Relation potentiel/vitesse de corrosion. 


En remplagant l’acide nitrique 5N par de l’acide nitrique 11 N on pourrait 
s’attendre 4 une vitesse de corrosion plus élevée. En fait, la réduction du Cr(V1) 
s’effectue alors en quelques heures seulement dans notre appareil et la perte de poids 
des échantillons reste relativement faible (voir Tableau 2); on observe dans ce cas une 
formation importante de NO,. La réduction s’opére d’ailleurs en quelques minutes si, 
au début de l’expérience, on envoie un courant de NO, dans la solution. 

La quantité de NO, dissoute intervient donc considérablement sur le potentiel 
d’oxydoréduction du milieu (et par conséquent sur la corrosion). Ce fait explique les 
écarts entre les résultats obtenus dans des appareillages différents. Il met en relief 
l’intérét des mesures de potentiel qui permettent de déterminer la rapidité et le sens de 
’évolution du milieu corrosif pour des conditions expérimentales données. 

Remarquons également que si l’on substitue a l’acide nitrique 5 N de l’acide sulfuri- 
que de méme normalité et a l’ébullition, on obtient, pour | g/l de Cr (VI) une évolution 
différente, de la cinétique de corrosion. La vitesse de corrosion augmente au cours du 
temps mais suit sensiblement la méme loi qu’en milieu nitrique par rapport au poten- 
tiel des échantillons (Fig. 3). 
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3 Nature de l’attaque 


Il est important de remarquer que la perte de métal ne se fait pas essentiellement 
par dissolution®’®. A la fin des essais de corrosion on recueille en effet, au fond du bain, 
une quantité relativement importante de poudre d’aspect métallique. Celle-ci aprés 
enrobage, polissage, attaque a l’eau régale glycérinée, se révéle effectivement formée 
de grains déchaussés du métal (Fig. 4). 

Pour les aciers expérimentés, la corrosion se manifeste: 

(a) aux joints de grains (Fig. 6). Cette attaque se produit méme lorsque des grains 
sont faiblement désorientés, elle se révéle trés sévére. Les aciers sont insensibles 
aux essais classiques de Strauss et de Huey, ce qui est normal étant donné leur 
composition. 

(b) aux joints de macles. La corrosion est notable mais moins importante que sur 
les joints de grains (Fig. 7). 

(c) sur les grains eux-mémes. L’attaque est peu profonde et donne une surface 
rongée (Fig. 7). 

Nous sommes donc en présence d’un phénoméne d’attaque intergranulaire 
extrémement violent et d’un type nettement différent de celui de la corrosion inter- 
granulaire classique des aciers inoxydables. Les considérations de précipitations de 
carbures et de zones déchromées ne semblent pas intervenir. Les milieux considérés 
attaquent préférentiellement toutes les limites de désorientation (joints de grains, 
joints de macles). 

Cette attaque peut s’expliquer par un mécanisme électrochimique: entre deux 
désorientations existe une différence de potentiel.’? La pile locale ainsi formée n’a, en 


général, aucune action sérieuse mais se trouve ici dépolarisée par les oxydants étudiés: 
Cr (VI), Mn (VII), Ce (IV). 


CONCLUSIONS 

La relation mise en évidence dans les solutions nitriques en ébullition entre la 
vitesse de corrosion de l’acier et l'état d’oxydation du milieu corrosif montre que la 
mesure du potentiel d’un acier employé dans de telles conditions donne d’utiles ren- 
seignements sur son comportement. L’intérét de cette mesure est de pouvoir étre 
effectuée dans des appareillages dont on étudie la corrosion et de permettre de fixer les 
conditions d’emploi. 

Enfin, la relation expérimentale “potentiel/vitesse de corrosion” ne saurait étre 
assimilée aux courbes de polarisation relevées dans les mémes conditions. Les pertes 
de poids correspondent en effet non seulement au métal dissous par réaction électro- 
chimique, mais surtout aux grains déchaussés par l’attaque intergranulaire. 


DISCUSSION 

M. J. DEFRANOUX: Puis-je vous demander a quel état de traitement thermique se trouvaient vos 
échantillons? Etaient-ils hypertrempés? Avez-vous fait également des essais sur échantillons 
sensibilisés 4 la corrosion intergranulaire ? 

Il est en effet trés important de constater que les amorces locales de corrosion observées lors 
de vos essais sont indépendantes de toute précipitation intergranulaire de carbures, mais il serait 
intéressant de voir ce que deviendraient ces phénoménes en présence de telles précipitations. 

H. Cortou: Les échantillons étaient a l'état hypertrempé. Nous n’avons pas fait d’essais sur 
des échantillons sensibilisés 4 la corrosion intergranulaire, mais compte tenu de la composition 
des aciers la “‘sensibilisation” ne peut conduire a la précipitation de carbure de chrome. En particu- 
lier, l'acier 25/20 expérimenté renferme seulement 0,02 pour cent de carbone et se trouve néanmoins 
“*stabilisé” (0,35 pour cent de niobium). 


WO 


Fic. 4. Grains déchaussés de métal » ; Fic. 5. 25/20—Structure d’origine 250. 


ee 
% 


25/20—corrodé 16 h. 250. Fic. 7. 25/20—corrodé 16 h. (Remarquer 
l'attaque sur les joints de macles et sur les 
grains euxmémes) 250. 


Localisation de l'attaque 
Solution HNO,SN, Cr (V1) [g/l renouvelée toutes 
les huit heures—Température d’ébullition (110°C) 
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M. VANLEUGENHAGHE: Quelle préparation de I’électrode avez-vous utilisée? 

H. Coriou: Les échantillons, aprés dégraissage et décapage dans un bain nitrofluorhydrique, 
sont passivés par immersion prolongée dans un bain d’acide nitrique. Ce traitement permet, dans 
les conditions de nos expériences, d’obtenir des valeurs reproductibles du potentiel. 

M. PourBAIx: Avez-vous mesuré le potentiel redox en faisant varier les proportions de Cr (IIT) 
et Cr (VI)? 

H. Coriou: Nous avons mesuré le potentiel du platine poli et d’un acier inoxydable dans de 
solutions nitriques 5 N contenant | g de chrome par litre, en faisant varier les proportions de Cr (III) 
et Cr (VI). Remarquons que seules les courbes effectuées a froid sont significatives, les proportions 
étant alors correctement déterminées. Toutefois, les courbes obtenues a l’ébullition sont assez 
comparables. 

Les courbes relevées sur platine et sur acier présentent une variation de potentiel faible entre 0 
et 80 pour cent de Cr (III) et sont séparées par un intervalle d’environ 200 mV. 

On pourrait donc obtenir les mémes renseignements en suivant le potentiel des échantillons ou 
celui d’une électrode en platine. 

J. MAsSART: Nous constatons qu’il y a une parfaite concordance entre les résultats de corrosion 
exposés par M. Coriou et les courbes de polarisation que nous avons présentées a la reunion du CITCE 
a Amsterdam. 

La corrosion en milieu fortement oxydant a été également signalée par EDELEANU comme résultant 
d’une dissolution du chrome a I’état hexavalent. 
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GEMEINSAMES UND BESONDERHEITEN IN DER 
INHIBITION VERSCHIEDENER VORGANGE AN 
EINER METALLELEKTRODE (NICKEL)—II.*+ 


O. VoLK und H. FISCHER 
Institut fiir Physikalische Chemie und Elektrochemie der Technischen 
Hochschule Karlsruhe, Bundesrepublik Deutschland 


Zusammenfassung—Es wurden die Wirkungen von Inhibitoren auf die kathodische Nickel-Abschei- 
dung, die anodische Nickel-Auflésung und die kathodische H,-Abscheidung an Ni mit einander 
verglichen, diesmal (vgl. Teil I) jedoch unter stationaéren Bedingungen. 

Die Inhibitionswirkungen, gekennzeichnet durch einen Zuwachs an Uberspannung Ag’, verringern 
sich mit erhdhter Stromdichte, d.h. vergrésserter Abscheidungs-oder Auflésungsgeschwindigkeit des 
Nickels, hauptsachlich weil sich unter diesen Bedingungen der Bedeckungsgrad mit Inhibitoren 
zunehmend vom Sorptionsgleichgewicht entfernt. Hingegen nimmt Ag’ bei der kathodischen H,- 
Abscheidung an Ni, dessen praktisch unveranderliche Oberflache das Erreichen des Sorptionsgleich- 
gewichtes unter den Versuchsbedingungen erlaubt, mit der Stromdichte zu. 

Eine betrichtliche Zunahme von Ag’ bei /-Naphtochinolin, Acridin, N-Athylchinoliniumjodid 
mit der Stromdichte geht mit einer entsprechenden Stromdichteabhangigkeit der differentiellen 
Kapazitat der Doppelschicht (Teil I) parallel. In gewissen Konzentrationsbereichen dieser Stoffe 
wandelt sich der wirksame Inhibitor um, was sich auf verschiedenen Wegen nachweisen lasst. Mit 
der Inhibitorkonzentration nimmt Ag’ exponentiell zu (bei der H,-Abscheidung wurde in einigen 
Fallen auch eine entsprechende Beziehung fiir 6 gefunden, s. Teil 1). Die Konzentrationsabhangigkeit 
pragt sich bei der kathodischen Ni-Abscheidung weit starker aus als bei der kathodischen H,-Abschei- 
dung, obwohl in ersterem Falle der Bedeckungsgrad wegen fehlender Einstellung des Sorptions- 
gleichgewichtes bedeutend geringer sein muss als im zweiten (dies bestatigt sich auch aus der Lage der 
Grenzstromdichten, die bei der kathodischen Ni-Abscheidung durch Inhibition kaum verkleinert 
werden, obwohl Ni** wesentlich weniger beweglich ist als H,;O*). 

Die weit héhere Empfindlichkeit der kathodischen Ni-Abscheidung gegeniiber zunehmender 
Bedeckung mit Inhibitoren, verglichen mit der kathodischen H,-Abscheidung, beruht offenbar auf 
einer grésseren Inhibitorempfindlichkeit der Kristallisationsteilschritte im Vergleich zum lonendurch- 
tritt durch die Doppelschicht. Dafiir spricht die verringerte Neigung der Tafel geraden, der Ande- 
rungen im geschwindigkeitsbestimmenden Schritt entsprechen diirften. 

Noch empfindlicher als Ag’ reagiert die Abscheidungsform der Ni-Niederschlage auf erhdhte 
Bedeckung mit Inhibitormolekeln (bei zunehmender Inhibitorkonzentration: stark vermehrte 
Keimzahl hochglanzende Niederschlage unzusammenhangende, pulvrige Niederschlage). 


Abstract—A comparative study has been made of the influence of inhibitors on the cathodic deposition 
and the anodic dissolution of nickel and also on the hydrogen discharge at a nickel electrode. The 
experiments were carried out under steady state conditions. 

The inhibition effects, characterized by the increase in overvoltage Ag’,decrease with increasing rate 
of nickel deposition or dissolution, owing to an increasing departure from adsorption equilibrium. 
On the other hand, Ag’ increases at higher current densities in the case of hydrogen evolution, where 
the practically unchanged electrode surface allows adsoprtion to reach equilibrium. 

The considerable increase of Ag’ with increasing current density observed with -naphthoquinoline, 
acridine and N-ethylquinolinium iodide is parallel with the current dependence of the differential 
capacity of the double layer, measured in previous work. The above inhibitors undergo chemical 
changes within certain concentration ranges, as shown by five different methods. Ag’ increases 
exponentially with inhibitor concentration. The concentration dependence is much more marked for 
nickel deposition than for hydrogen discharge. 

* Manuskript eingegangen am 10 November 1960. 

+ vgl. Teil 1, Electrochim. Acta 4, 251 (1961). 
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The greater sensitivity of nickel deposition than of hydrogen discharge to increased coverage by 
the inhibitors appears to be due to a greater sensitivity of the various steps involved in electrocrystal- 
lization as compared to the ion transfer through the double layer. Evidence for this view is the 
decrease of the slope of the nickel Tafel lines, which probably corresponds to a change in the rate- 
determining step. 

With increasing inhibitor concentration the deposit becomes first finer grained, then lustrous and 
finally a loose, black powder. 


Résumé—On a comparé laction des inhibiteurs sur le dépét cathodique et la dissolution anodique 
du nickel et sur ’évolution d°hydrogéne sur le nickel. Contrairement a la premiere partie de ce travail 
publiée précédemment, les expériences ont été effectuées dans des conditions stationnaires. 

L’action des inhibiteurs, caractérisée par une augmentation de la surtension Ag’, devient moins 
efficace lorsque la densité du courant augmente, c'est 4 dire lorsque la vitesse de déposition ou de 
dissolution du nickel augmente, surtout parce que, dans ces conditions, le degré de recouvrement 
de l’électrode par les inhibiteurs s’éloigne de l’équilibre d’adsorption. Par contre, Ag’ augmente 
lorsqu’'il y a dégagement d’hydrogéne sur le nickel, dont laire pratiquement constante permet 
d’atteindre l’équilibre d’adsorption dans les conditions de l’expérience. 

Une augmentation considérable de Ag’ est observée a densité de courant croissante avec la /- 
naphtochinoline, lacridine, le N-iodure d’éthylechinolinium, parallélement avec une variation 
correspondante de la densité du courant avec la capacité différentielle de la double couche. (Partie 1). 
Dans certains domaines de concentration de ces inhibiteurs, l’inhibiteur actif est transformé, ce que 
lon peut montrer de diverses mainéres. Ag’ augmente exponentiellement avec la concentration 
en inhibiteur (dans le cas du dégagement d’hydrogéne on a aussi observé, dans certains cas, une rela- 
tion correspondante pour 0, voir partie 1). La variation avec la concentration est plus accentuée 
dans le cas du dépdét du nickel que dans celui dégagement d’hydrogéne, bien que dans le premier 
cas le degré de recouvrement doit étre bien plus petit que dans le second cas parce que I’équilibre 
d’adsorption ne s’établit pas (ceci est aussi confirmé par les valeurs des courants limites, qui ne sont 
pas diminuées par linhibition dans le cas du dépét cathodique du nickel, quoique Ni** soit bien 
moins mobile que H*). 

Le fait que la déposition du nickel est bien plus sensible 4 une augmentation du degré de recouvre- 
ment par les inhibiteurs que le dégagement cathodique d’hydrogéne est apparemment due 4 la sensi- 
bilité plus grande des processus partiels de cristallisation comparée a celle du passage des ions a 
travers la double couche. Une indication dans cette direction est la diminution de la pente de la 
droite de Tafel, 4 laquelle correspond sans doute un changement du processus partiel déterminant 
la vittesse de la réaction. 

La structure du nickel déposé est encore plus sensible que Ag’ a une augmentation du degré 
de recouvrement par les molécules d’inhibiteur (lorsque la concentration en inhibiteur augmente 
on a successivement, d’abord une augmentation du nombre de germes, puis des dépéts brillants, 
finalement des dépéts pulvérulents). 


1. VORBEMERKUNGEN 
IM ersten Teil dieser Arbeit wurde der mit Inhibitoren belegte Anteil der Oberflache 
einer Nickel-Elektrode bei der Wasserstoffabscheidung aus Messungen der diffe- 
rentiellen Doppelschicht-Kapazitat nahe dem Ladungsnullpunkt nach der Entladungs- 
methode bestimmt und seine Abhangigkeit von Spannung, Stromdichte, sowie Art 
und Konzentration des Inhibitors untersucht. Wegen der Veranderlichkeit der Ober- 
flaiche wahrend des Elektroden-Prozesses konnten bei der kathodischen Nickel- 
Abscheidung (zum Teil auch bei der anodischen Auflésung von Nickel) die Kapa- 
zitaétsmesswerte nur qualitativ ausgewertet werden. Mit den gleichen organischen 
Inhibitoren wurde ferner unter sonst gleichen Bedingungen wie vorher der Umfang 
einer Elektrolytfilm-Inhibition bei der kathodischen Abscheidung von Wasserstoff 
und Nickel aus der oszillographischen Messung des Ohmschen Spannungsabfalles 
bestimmt. Beide Messreihen wurden galvanostatisch ausgefiihrt, nachdem bei 
langerer Elektrolyse ein stationaérer Zustand der Galvanispannung erreicht worden 
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war, in dem die Abkling-Kurve der Spannung mit der Zeit unmittelbar nach dem 
Ausschalten des Stromes oszillographisch aufgenommen wurde. Bei dieser Arbeits- 
weise sollte man Beziehungen zwischen den bisher gewonnenen Messergebnissen fiir 
Oberfliichen-Inhibition, sowie Elektrolyt film-Inhibition und der stationaren Strom- 
spannungs-Kurve fiir die betreffenden Elektrodenvorgiinge erwarten. Deshalb 
handelt der vorliegende zweite Teil dieser Arbeit hauptsichlich von den galvanostatisch 
aufgenommenen Stromspannungs-Kurven und ihrer Deutung im Zusammenhang 


Ass. |. Messeinrichtung zur Aufnahme der stationaren Stromspannungskurven. 


mit den bisherigen Messergebnissen. Im Vordergrund steht dabei stets die Frage, 
welche Aufschliisse iiber die Inhibitionswirkungen auf die einzelnen Teilschritte der 
Elektrodenvorginge man aus allen diesen Daten gewinnen kann. 


2. VERSUCHSANORDNUNG 
Alle notwendigen Angaben iiber Aufbau der Messzellen, Elektroden und Elektro- 
lyte wurden bereits im ersten Teil der Arbeit gemacht. Hier sei lediglich ein verein- 
fachtes Bild vom Schaltschema der Messeinrichtung zur Aufnahme der stationdren 
Stromspannungs-Kurven eingefiigt (Abb. 1). Diese Anordnung wurde bereits bei 
Fischer, Knaack und Volk! naher beschrieben. 


3. STATIONARE STROMSPANNUNGSKURVEN IN ABWESENHEIT 
VON INHIBITOTOREN 


3-1. Stationdre Stromspannungskurven der kathodischen Abscheidung und 
der anodischen Auflésung von Nickel in Abwesenheit von Inhibitotoren 

Wegen der Veriinderlichkeit der Elektrodenoberflache bei der kathodischen Ab- 
scheidung und der anodischen Auflésung von Metall erschien zunachst fragwirdig, ob 
es tiberhaupt sinnvoll wire, stationaére Stromspannungskurven der drei Elektroden- 
vorginge aufzunehmen, um sie miteinander zu vergleichen. In der Tat sind viele 
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stationdre Stromspannungskurven des Auf-oder Abbaues von Metallkristallen, wie z.B. 
die Abscheidung von polykristallinem Silber aus AgNO,-Lésung, nicht oder nur 
unbefriedigend reproduzierbar.?, Auch die Stromspannungskurven der Kupferabschei- 
dung aus saurer CuSO,-Lésung haben z.B. einen erheblichen Streubereich.* 

Indes wirken sich, wie Vorversuche ergaben, die zeitlichen Verainderungen der 
Oberflachenstruktur wahrend der kathodischen Abscheidung von Nickel und anderen 
Ubergangsmetallen mit extrem hoher Durchtrittsiiberspannung-ganz im Gegensatz 
etwa zu Silber mit seiner kaum messbaren Uberspannung-im Mittel relativ wenig auf 
die Reproduzierbarkeit der stationdren Stromspannungskurve aus. Grundsitzlich 
ahnlich verhalt es sich auch mit der anodischen Stromspannungskurve der Auflésung 
des Nickels, doch sind hier die Voraussetzungen weniger giinstig, weil in diesem Falle 
immerhin die Natur des verwendeten Nickels und die Art der Vorbehandlung vor der 
Elektrolyse eine Rolle spielen. 

Nach einer relativ kurzen Elektrolysedauer behalt offenbar die Oberflache dieser 
Metalle unter konstanten Bedingungen (Stromdichte, Temperatur usw.) zeitlich ange- 
nahert den gleichen Charakter, obwohl sie sich standig erneuert. Statistisch bleibt 
offenbar die Haufigkeit der Keimbildung und der Bildung anderer Wachstumsstellen 
(z.B. Versetzungen) angendhert konstant. Hingegen dndert sich die Abscheidungsform 
beim Silber selbst tiber lange Elektrolysezeiten fortlaufend (meist unter Vergrdéberung). 
Ursache des unterschiedlichen Verhaltens dirfte die Keimbildungstendenz sein: Beim 
Nickel ist sie infolge der hohen Uberspannung sehr ausgepriagt, waihrend sie beim 
Silber fehlt und beim Kupfer in offenbar noch nicht ausreichendem Masse vorhanden 
ist. Deshalb beeinflusst das metallische Substrat, auf dem sich Nickel abscheidet, mit 
den Zufalligkeiten seiner Oberflachenbeschaffenheit die Abscheidungsform des Nickel- 
niederschlages wenig und nur in einem relativ geringen Dickenbereich. Der 
Nickelniederschlag nimmt vermége der Keimbildungstendenz sehr schnell eine art- 
eigene Abscheidungsform an, die offenbar fast ganz von der vorgegebenen Stromdichte 
oder Spannung abhangt und sich wahrend der Elektrolyse standig wiederholt. 

Nach diesen Versuchen und Uberlegungen wurde fiir simtliche vergleichenden 
Untersuchungen Nickel als Elektrodenmetall gewahlt. In der Tat stimmen die galvano- 
statisch gemessenen Stationdérwerte der Galvanispannung bei der kathodischen 
Nickelabscheidung gut mit den von anderen Autoren unter gleichen Abscheidungs- 
bedingungen [1 M-NiCl,-Lésung (+-20 g/l Borsiure), pH2; Temp. 25° C +0,5°] 
gefundenen iiberein, obwohl bei den einzelnen Messreihen ganz verschiedene Katho- 
denwerkstoffe verwendet wurden. (s. Tabelle 1). Samtliche Werte sind Mittelwerte 
von mindestens 3 Versuchen. Die Spannungen sind auch in dieser Arbeit stets auf die 
n-Wasserstoffelektrode bezogen. 

In Tabelle 1 bedeuten g, Spannungswerte von Raub! fiir die Nickelscheidung an 
Silberdraht, g. entsprechende Werte von Miiller® fiir die Abscheidung an Nickeldraht 
und gs eigene Werte (Abscheidung an Kupferblech). 

Ebenso stimmen die in dieser Arbeit fiir die anodische Auflésung von Nickel erhal- 
tenen Spannungswerte, gemessen unter entsprechenden Bedingungen wie vorher, 
befriedigend mit solchen von Raub und Disam? iiberein (s. Tabelle 2) die wieder unter 
praktisch gleichen Elektrolysebedingungen, jedoch an einem anderen Anodenmaterial 
gewonnen wurden. 

Raub und Disam verwendeten ein Elektrolytnickelblech. Fiir die eigenen Messun- 
gen diente das bereits im ersten Teil der Arbeit erwahnte Walznickelblech. 
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Die stationdiren kathodischen (Abb. 2(a)) und anodischen (Abb. 2(b)) Stromspan- 
nungskurven folgen der Tafel schen Beziehung, teils im ganzen untersuchten Strom- 
dichtebereich (anodisch), teils bis 1-10-? A/cm* (kathodisch). Der Tafel bereich liess 
sich in beiden Richtungen innerhalb -+0,01 V reproduzieren. 

Der Neigungsfaktor b betrug kathodisch 90 mV, iibereinstimmend mit entspre- 
chenden Werten, die sich aus den Tafel geraden von Miiller und von Raub errechnen. 
Reiser und Fischer’ erhielten unter vergleichbaren Bedingungen b = 85 mV. 


TABELLE 1. GALVANISPANNUNGEN BEI DER KATHODISCHEN NICKELABSCHEIDUNG, GEMESSEN VON 
VERSCHIEDENEN AUTOREN. 


j (A/em*) 2:10-* 
¢(V) 455 0,485 0,520 
455 0,480 


0,485 


TABELLE 2. GALVANISPANNUNG BEI DER ANODISCHEN AUFLOSUNG VON NICKEL. 
(g, Werte von Raub und Disam, g, eigene Werte). 


(A/cm*) 2:10-* 1.10°° 
0,100 0,145 0,150 0,160 


0,095 0,120 0,150 0,175 


Anodisch betrigt der gefundene b-Wert 70 mV, in Ubereinstimmung mit dem Wert, 
den man bei Auswertung der Kurven von Raub und Disam erhilt. 

Kathodisch und anodisch wurden die Tafel geraden um den Betrag der Konzen- 
trationsiiberspannung korrigiert [d.h. um Ag, + u, (vgl. Teil I,)] Die Konzen- 
trationsiiberspannung wurde nach Formel (7) im ersten Teil der Arbeit berechnet. 

Theoretisch sollte man fiir die Durchtrittsreaktion als geschwindigkeitsbestim- 
menden Teilschritt bei der Abscheidung und Auflésung zweiwertiger Metalle einen 
Neigungsfaktor von 60 mV erwarten, wenn man mit einem Durchtrittsfaktor « = 0,5 
rechnet, wie es gew6hnlich der Fall ist. 

Bei den bisherigen Uberlegungen und Ergebnissen wurde jedoch nicht beriicksich- 
tigt, dass die Kathode bei der Nickelabscheidung eine zwei- bis drei-fache Elektrode 
darstellt. An ihr spielt sich nicht allein die Nickelabscheidung ab, vielmehr wird dieser 
Vorgang noch von einer Wasserstoffabscheidung begleitet. Bei niedrigen Stromdich- 
ten, ausserhalb des Tafel-bereiches tiberlagert sich schliesslich als dritte Elektroden- 
reaktion noch die anodische Auflésung von Nickel. Die bisher erdrterten Stromspan- 
nungskurven stellen also Gesamistromspannungskurven dar. 

Aus der Bestimmung der Stromausbeute der kathodischen Nickelabscheidung kann 
man Aufschluss iiber den Stromanteil dieser Reaktion an dem Gesamtstrom erhalten. 
(Die Stromausbeute wird noch in Abschnitt 5, S.140 dieser Arbeit behandelt). 
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0,540 0,570 
0,555 0,600 0,680 
eC 0,525 0,565 0,605 0,695 
19 
0,200 0,310 
g(V) 0,200 0,235 
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Ass. 2(a). Stromspannungskurven der anodischen Nickelauflésung aus | m-NiCl,-Lésung 
(pH 2, 25°C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von 2-Butindiol-1,4. 
Ass. 2(b). Gesamtstromspannungskurven der kathodischen Nickelabscheidung aus | m-NiCl,- 
Lésung (pH 2, 25°C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von 2-Butindiol-1,4. 
Ass. 2(c). Stromspannungskurve der kathodischen Wasserstoffabscheidung an Ni aus 0,1 n 
HCl (25°C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von 2-Butindiol-1,4. 


9; =f (j,,) 
9s * fligtin,) 


I, 


Ass. 2(d). Vergleich der Gesamtstromspannungskurve (Ni -- H,) der kathodischen Nickel- 
abscheidung aus Im-NiCl-,LGsung (pH 2, 25°C) mit der Teilstromspannungskurve (Ni) ohne 
Inhibitor und in Gegenwart von 2-Butindiol-1,4 (Zeichen wie bei 2b). 
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0,4 
(a) 
a 0,1 mM/L 2- Butind 1,4 
O3mM/L_ 2- Butindiol -1,4 
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4 x O mM/t Butindiol -1,4 
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In Tabelle 3 sind fiir verschiedene Spannungen g die Teilstromdichte der Kathodischen 
Nickelabscheidung jx; und die Teilstromdichte j, der beiden anderen Reaktionen 
zusammengefasst. jy und j, ergdnzen sich zu der Gesamtstromdichte, mit der die 
Gesamtstromspannungskurven galvanostatisch ermittelt werden. (jx;, jges 
10-3 A/cm?, g in Volt) 


TABELLE 3. TEILSTROMANTEILE DER GESAMTSTROMDICHTE BEI 
VERSCHIEDENEN SPANNUNGEN. 


jr jees 8 


1,0 


1,66 0,34 2,0 0,48 

4,5 0,5 5,0 —Q,55 

9,4 0,6 10,0 0,56 
19,1 0,9 20,0 0,61; 
29,1 0,9 30,0 — 0,64; 
39,2 0,8 40,0 0,67 


50,0 


Bei den niedrigsten Gesamtstromdichten | und 2.10-% A/cm? setzt sich j, noch 
weiterhin aus den Stromanteilen der kathodischen Wasserstoffabscheidung und der 
anodischen Auflésung von Nickel zusammen. Oberhalb 2.10°% A/cm® diirfte die 
anodische Reaktion mit dem Beginn der Tafel gerade fir die Teilreaktion der Nickel- 
abscheidung praktisch wegfallen. In Abb. 2(d) ist aus den Ergebnissen der Tabelle 3 die 
Teilstromspannungskurve der kathodischen Nickelabscheidung dargestellt. Wie man 
sieht, weicht sie nur bei den niedrigsten Stromdichten merklich von der Gesamtstrom- 
spannungskurve ab. 


3:2. Stationdre Stromspannungskurve der kathodischen Abscheidung von 
Wasserstoff an Nickel in Abwesenheit von Inhibitoren 


Bei der kathodischen Wasserstoffabscheidung an Nickel verlauft die Strom-Span- 
nungs-Kurve(Abb. 2(a))steiler und hat einen b-Wert von 140 mV, wahrend die Theorie 
einen solchen von 120 mV fordern wiirde. Dieser Unterschied kénnte auf dem 
Vorhandensein geringer Verunreinigungen im Elektrolyten beruhen. Bockris und 
Potter (20) fanden bei der Wasserstoffabscheidung an Nickel in einem Strom- 
dichtebereich von 1.10~® bis 1.10% A/cm? einen b-Wert von 100 mV. Von 1.10-A/cm? 
an (d.h. entsprechend der Anfangsstromdichte fiir die Kurve in vorliegender Arbeit) 
verlauft jedoch die Kurve bei Bockris und Potter merklich steiler, sodass ihr Neigungs- 
faktor nunmehr mit dem oben angegebenen Wert iibereinstimmt. 

Auch bei der kathodischen Abscheidung von Wasserstoff war der Tafel bereich 
innerhalb --0,01 V reproduzierbar. Dies gilt auch fiir die Messungen in Gegenwart 
der organischen Inhibitoren. Allerdings verschlechterte sich die Reproduzierbarkeit 
erheblich bei héheren Stromdichten ausserhalb des Tafel bereiches. Die Fehlergrenze 
erhéhte sich dann—namentlich in Anwesenheit organischer Inhibitoren—bis auf etwa 
-0,1 V. 


0,63 0,37 —0,45; 
49,5 0,5 0,70; 
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4. STATIONARE STROMSPANNUNGSKURVEN IN INHIBITORHALTIGEN 
ELEKTROLYTEN 
4-1 Allgemeiner Uberblick 

Die Abbildungen 2-7 (a, b und c) ergeben die gemessenen stationiren Strom- 
spannungskurven fiir die drei Elektrodenvorgainge in Gegenwart der ausgewahlten 
organischen Inhibitoren wieder und erlauben einen Vergleich mit den gleichzeitig 
vorhandenen Kurven, gemessen in Abwesenheit der Inhibitoren. Der pH-Wert 
des Elektrolyten betrug bei diesen Untersuchungen stets 2. In den Abb. 2, 3, 5, 6 (d) 
sind die Teilstromspannungskurven der kathodischen Nickelabscheidung den 
entsprechenden Gesamtstromspannungskurven (entspr. Abb. b) gegeniibergestellt. 
Die Teilstromspannungskurven wurden in der gleichen Weise aus der gemessenen 
Stromausbeute der Nickelabscheidung berechnet, wie bereits auf S. 116 erwiahnt. 
Im allgemeinen entsprechen die Teilstromspannungskurven in Charakter und Lage 
mehr oder weniger den Gesamtstromspannungskurven. Mit relativ starker Inhibition 
biegt die Teilstromspannungskurve bereits einer kleineren Stromdichte in den 
geradlinigen Bereich ein, als bei fehlender oder schwacher Inhibition. 

Wie der Vergleich der Kurven in den erwahnten Abbildungen ergibt, vergréssern 
alle Inhibitoren die kathodische oder anodische Uberspannung mit erhéhter Konzen- 
tration, ausgenommen Tetraathylammoniumchlorid (Abb 4(a—c)), das praktisch 
iiberhaupt nicht inhibierend wirkt. Das quaternire Alkylammonium ion kann, 
da ihm freie Elektronenpaare fehlen, nur physikalisch adsorbiert werden. Diese 
Bindungsart ist offenbar nicht fest genug (und die Molekel zu klein), um merkliche 
Inhibitionswirkungen hervorzurufen. 


4:2. Stromdichte- und Spannungsabhdngigkeit der Inhibitionswirkungen 


Vergleicht man die stationdren Stromspannungskurven der drei Prozesse hinsicht- 
lich einer Stromdichteabhangigkeit der iiberspannungserhéhenden Wirkung der Inhi- 
bitoren, so erkennt man zwei Grundtendenzen: Entweder verringert sich die Inhibition, 
ausgedriickt in dem Uberspannungszuwachs Ag’, mit gesteigerter Stromdichte oder sie 
vergréssert sich. 

Eine Abnahme der Inhibition mit der Stromdichte zeigen im gemessenen Strom- 
dichtebereich offenbar nahezu sdémtliche Stromspannungskurven der kathodischen 
Nickelabscheidung. Auch die anodische Auflésung von Nickel folgt anscheinend 
dieser Tendenz. Nach einem Abfall bei kleinen bis mittleren Stromdichten bleibt hier 
jedoch die Inhibition im untersuchten Stromdichtebereich meist konstant. Zwei 
Abweichungen davon, die Kurven in Gegenwart von /-Naphthochinolin [($-N). Im 
folgenden Text werden fiir die Bezeichnungen der organischen Inhibitoren wieder 
die in Klammern gesetzten Abkiirzungen der Arbeit I verwendet-] und von 0,3.10-% 
mol/l Acridin (A) mégen auf einer Unsicherheit der Messwerte beruhen. 

Bei der kathodischen Abscheidung von Wasserstoff geht die Inhibition mit der 
Stromdichte nur in Gegenwart von Propargylalkohol (Prop) deutlich zuriick. Bei 
Anwesenheit von 2-Butindiol-1, 4 (But) bleibt sie angenahert stromdichteunabhangig. 
Alle iibrigen Inhibitoren [-N, N-Athylchinoliniumjodid (N-A) und (A)] rufen 
hingegen mit gesteigerter Stromdichte und vor allem mit erhdhter Inhibitorkonzen- 
tration eine ganz bedeutende Zunahme der Uberspannung hervor. 

Fiir die Zu- oder Abnahme des inhibitionsbedingten Zuwachses an Uberspannung 
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Ass. 3(a). Stromspannungskurve der anodischen Nickelauflésung aus | 
(pH 2, 25 C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von Propargylalkohol. 
3(b). Gesamtstromspannungskurve der kathodischen Nickelabscheidung aus | m-NiCl,- 
Lésung (pH 2, 25°C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von Propargylalkohol. 
3(c). Stromspannungskurve der kathodischen Wasserstoffabscheidung an Ni aus 0,1 n-HCl 
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Ass. 3(d). Vergleich der Gesamtstromspannungskurve (Ni + H,) der kathodischen Nickel- 
abscheidung mit der Teilstromspannungskurve (Ni) in Gegenwart von Propargylalkohol. 
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(Ag’) mit der Stromdichte kénnen verschiedene Ursachen in Betracht kommen, die eine 
Belegung der Oberflache mit Inhibitoren beeinflussen: 

1. Die Spannungsabhiangigkeit der Inhibitorsorption an der Nickeloberflache, die 
mit der Stromdichteabhangigkeit verknipft ist. 

2. Die Inkorporation von Inhibitormolekeln bei der kathodischen Abscheidung 
von Nickel, die mit der Stromdichte zunimmt. 


04 


Tetradth ylammoniumchiorid 


Tetradthylammoniumchiorid 
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Ass. 4(a). Stromspannungskurve der anodischen Nickelauflésung aus 1 m-NiCl,-Lésung 
(pH 2, 25°C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von Tetraaéthylammoniumchlorid. 

Ass. 4(b). Gesamtstromspannungskurve der kathodischen Nickelabscheidung aus Im-NiCl,- 
Lésung (pH 2, 25°C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von Tetraaéthylammoniumchlorid. 
Ass. 4(c). Stromspannungskurve der kathodischen Wasserstoffabscheidung an Ni aus 
0,1n-HCI (25 °C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von Tetradithylammoniumchlorid. 


3. Fehlende Einstellung eines Sorptionsgleichgewichtes infolge rascher Verander- 
lichkeit der Oberflache. Im Gegensatz zur kathodischen Abscheidung oder anodischen 
Auflésung von Nickel kann sich bei der kathodischen Wasserstoffabscheidung im Tafel- 
bereich der stationiéren Stromspannungskurve das Sorptionsgleichgewicht einstellen. 
Bei den erstgenannten Elektrodenvorgangen ist die Belegung der Oberflache mit 
Inhibitoren um so weiter vom Gleichgewicht entfernt, je héher die Stromdichte ist, 
d.h. je rascher sich die Oberflache verandert. 

4. Sekundare Inhibition infolge hydrolytischer Bildung von Nickelhydroxyd 
im Diffusionsfilm bei der kathodischen Nickelabscheidung, mit der Stromdichte 
zunehmend. 

5. Elektrostatische Anziehung (kathodisch) oder Abstossung (anodisch) von 
Inhibitorkationen. 

6. Konzentrationsiiberspannung, mit der Stromdichte zunehmend. 

In Tabelle | wird versucht, die aufgezihlten méglichen Ursachen fiir eine Ab- oder 
Zunahme des Uberspannungszuwachses Ag’ mit der Stromdichte den drei Elektroden- 


vorgangen zuzuordnen. 


(a) 
03 +t 9,7 f (1) LJ 
; > nne Inhibitor 
+ 
> 
‘ 
i 
4 6 810 3 4 > 4 6 8 2 6 810 
Se 
4 
: 


122 O. VoLKk und H. FIscHER 


Bei den Inhibitoren £-N, N-A und A muss fiir die kathodischen Vorgiinge als 
weitere Ursache fiir eine Zunahme von Ag’ mit der Stromdichte eine sekundire Inhibi- 
tion infolge eines Uberganges des heterozyklischen Kations in eine starker inhibierende 
Verbindung angenommen werden (vgl. 1). Diese sekundire Inhibition verstarkt 
sich mit zunehmender Stromdichte, und zwar in besonderem Masse bei der Wasser- 
stoffabscheidung. 

Uber die Ursache der Abnahme von Ag’ mit der Stromdichte ist die Entscheidung 
im Falle der kathodischen Wasserstoffabscheidung in Gegenwart von Prop. (s. Abb. 3(c)) 


TABELLE 4. MOGLICHE URSACHEN FUR DIE AB- ODER ZUNAHME VON Ag’ MIT DER 
STROMDICHTE. 


kathod. Nickelabscheidg. anod. Nickelauflsg. kathod. Wasserstoffabscheidg. 


Abn. v. Ag Zun. v. Ag’ Abn. v. Ag 


Zun. v. Ag’ Abn. v. Ag’ 


l l 


relatiy leicht zu treffen. Hierfiir kann gemass Tabelle 4 nur ein Sorptionsriickgang mit 
erhdhter Stromdichte bzw. negativerer Spannung in Betracht kommen (Ursache 1). 
In der Tat stimmt diese Annahme gut mit dem deutlichen Riickgang der Belegungs- 
dichte tiberein, berechnet aus Messungen der differentiellen Kapazitat (s. Tab. 2, Teil I 
dieser Arbeit). Prop ist, wie bereits ebendort bestitigt, ein vorzugsweise anodisch 
wirkender Inhibitor. In der stationaéren Stromspannungskurve diirfte die Abnahme 
von Ag’ bei héheren Stromdichten durch zunehmende Konzentrationsiiberspannung 
(6) etwas gemildert sein (vgl. Teil 1, Tab. 4). 

Bei But geht der Bedeckungsgrad @ mit der Stromdichte in bedeutend geringerem 
Masse zuriick als bei Prop. (s. Tabelle 2, Teil 1). Da sich dieser geringe Riickgang 
in der stationaéren Stromspannungskurve offenbar nicht erkennen lasst, kénnte die 
Konstanz u.U. von einer Gegenkompensation aus der Zunahme der Konzentrations- 
liberspannung (s. Teil I, Tabelle 4) herriihren. Andererseits diirfte sich der unge- 
wo6hnlich hohe Anstieg von Ag’ mit der Stromdichte bei den drei heterozyklischen 
Kationen (8-N, N-A und A) im Falle der kathodischen Wasserstoffabscheidung aus 
einer entsprechenden Zunahme des Bedeckungsgrades infolge der schon erwahnten 
sekundiren Inhibition (infolge chemischer Verinderung des organischen Kations) 
erkliren. Diese Deutung stimmt ebenfalls mit den Ergebnissen der Kapazitiits- 
messungen und den daraus berechneten 6-Werten iiberein (s. Teil I, Tabelle 3). 
Der enorme Zuwachs an Uberspannung bei den hohen Inhibitorkonzentrationen 
riihrt, wie im ersten Teil der Arbeit ausgefiihrt, hauptsichlich von Konzentrations- 
liberspannung her. Er diirfte in erster Linie auf der Chemisorption der Base RN 
(bei S—N und A) oder eines Reduktionsproduktes von N-A beruhen, die sich mit 
gesteigerter Stromdichte bilden (vgl. Teil I). Mit der Oberflicheninhibition 
kann hier bei den héheren Inhibitorkonzentrationen auch Elektrolytfilminhibition 
zusammenwirken, die von einer Kolloidbarriere (bestehend aus den schwer léslichen 
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Sekundarprodukten) ausgehen diirfte. Eine Anreicherung der Inhibitorkationen an 
der Phasengrenze (Tabelle 1, Ursache 5)—und damit eine Vermehrung der Sekundar- 
produkte—kann das Anwachsen von Ag’ weiter begiinstigen. So wirken die drei 
heterozyklischen Kationen mit erhéhter Stromdichte und Konzentration bevorzugt 
als kathodische Inhibitoren. 

Was den Riickgang von Ag’ mit der Stromdichte bei der kathodischen Nickel- 
abscheidung angeht (Abb. 2(b) und 3(b)), so diirfte bei den beiden Acetylenalkoholen 
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Ass. 5(a). Stromspannungskurve der anodischen Nickelauflésung aus 1 MNiCI,-Lésung 
(pH 2, 25°C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von N-Athylchinoliniumjodid. 

Ass. 5(b). Gesamtstromspannungskurve der kathodischen Nickelabscheidung aus Im-NiCl)- 

Lésung (pH 2, 25°C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von N-Athylchinoliniumjodid. 


nach den Ergebnissen, erhalten bei der kathodischen Wasserstoffabscheidung, kein 
Zweifel dariiber bestehen, dass auch hier sich die mit gesteigerter Stromdichte bzw. 
negativerer Spannung zunehmende Desorption auswirkt, zumal die Inhibitoren hier 
teilweise im gleichen Spannungsbereich wie bei der Wasserstoffabscheidung angewandt 
werden. (Der Riickgang von Ag’ ist im iibrigen etwa doppelt so gross wie bei den drei 
heterozyklischen Kationen [Abb. 5(b)-7(b)]). Bei der kathodischen Nickelabschei- 
dung muss man aber fiir den Ag’—Riickgang noch Inkorporation (Tabelle 1, Ursache 
2) und verringerte Sorptionsméglichkeit (dto., Ursache 3) mitverantwortlich machen, 
die beide mit gesteigerter Stromdichte zunehmend ins Spiel gelangen k6nnen. Eine 
Aussage dariiber, mit welchem Anteil die drei Ursachen (1, 2, 3) an dem Riickgang 
von Ag’ beteiligt sind, ist freilich mit den bisherigen Mitteln noch nicht méglich. 

Ein kompensierender Einfluss sekundarer Inhibition durch Nickelhydroxyd (Tabelle 
1, 4) oder gesteigerte Konzentrationsiiberspannung (Tabelle 1, 6) diirfte zu vernach- 
lassigen sein, da die chemisorbierten Mengen an Inhibitor bei der kathodischen 
Metallabscheidung wegen fehlender Gleichgewichtseinstellung kleiner sein werden als 
bei der Wasserstoffabscheidung. 

Ahnlich wie im Falle der kathodischen Wasserstoffabscheidung wirken die drei 
heterozyklischen Kationen in héheren Konzentrationen besonders stark inhibierend, 
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5(c). Stromspannungskurve der kathodischen Wasserstoffabscheidung aus 0,1n-HC! 
(25 C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von N-Athy Ichinoliniumjodid. 


ABB. 5(d). Ubereinstimmender Verlauf der Gesamtstromspannungskurve (Ni H.) mit der 
Teilstromspannungskurve (Ni) der kathodischen Abscheidung von Ni in Gegenwart von 
1 mM/I N-Athylchinoliniumjodid. 
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(b) 
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6(a). Stromspannungskurve der anodischen Nickelauflésung aus 1 m-NiCl,-Lésung 
(pH 2, 25°C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von /-Naphtochinolin. 
6(b). Gesamtstromspannungskurve der kathodischen Nickelabscheidung aus | m-NiCl,- 


Lésung (pH 2, 25°C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von //-Naphtochinolin. 


(1) 
H-Abscheidung an Ni:i/IO n HCL 25°C 
Ohne Inhibitor 
O,! mM/L @-Naphthochinolin 
+ 0,2 mM/L @-Naphthochinolin 
2 -Naphthochinolin 
@-Naphthochinolin 


aus 0,1n-HCl 


Ass. 6(c). Stromspannungskurve der kathodischen Wasserstoffabscheidung 
(25°C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von //-Naphtochinolin. 
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Ass. 6(d). Vergleich der Gesamtstromspannungskurve (Ni + H,) der kathodischen Nickel- 
abscheidung mit der Teilstromspannungskurve (Ni) aus 1 m-NiCl,-Lésung (pH 2, 25°C) in 
Gegenwart von /-Naphtochinolin. 


allerdings, ohne dass hier bereits Grenzstréme auftreten. Absolut genommen ist also 
die Bedeck mit Inhibitoren bzw. die Inhibition hier geringer als dort, denn es kann 
sich hier kein Gleichgewicht einstellen. Wenn hier jedoch, im Gegensatz zu dort, Ag’ 
mit der Stromdichte merklich zuriickgeht, obwohl—wie durch die Kapazitatsmess- 
ungen nachgewiesen—verstarkte Sorptionsneigung infolge der sekundaren Inhibition 
besteht, so muss sich die mit der Stromdichte zunehmende Inkorporation starker 
auswirken als die erhdhte Sorptionstendenz. Anzeichen einer beginnenden Desorption 
der Sekundirprodukte sind jedenfalls im untersuchten Stromdichte- und Spannungs- 
bereich der Wasserstoffiiberspannung noch nicht zu bemerken (vgl. Teil I, Tabelle 3, 
und Abb. 6-8). Da sich die kathodische Nickelabscheidung anndhernd im glei- 
chen Spannungsbereich abspielt, darf man wohl mit ahnlichen Verhaltnissen wie bei 
der Wasserstoffabscheidung rechnen. 

Fiir eine Deutung des Riickganges von Ag’ bei der anodischen Auflésung von 
Nickel entfallt Inkorporation. Welche der drei in Tabelle I angefiihrten Ursachen 
vorherrscht, ob ein spannungsbedingter Sorptionsriickgang (1), fehlende Einstellung 
des Sorptionsgleichgewichtes (3) oder elektrostatische Abstossung von Inhibitor- 
kationen (5), lasst sich noch nicht angeben. Hier miissen weitere Untersuchungen 
ausgefiihrt werden. 


4:3. Abhdngigkeit der Inhibitionswirkungen von der Inhibitorkonzentration 


In den Kurven der Abbildungen 8-12 wird die Abhangigkeit des inhibitorisch 
bedingten Zuwachses an Uberspannung Ag’ von der Inhibitorkonzentration bei den 
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Ass. 7(a). Stromspannungskurve der anodischen Nickelauflésung aus 1 m-NiCl,-Lésung 
(pH 2, 25°C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von Acridin. 
Ass. 7(b). Gesamtstromspannungskurve der kathodischen Nickelabscheidung aus 1 m-NiCl,- 
Lésung (pH 2, 25°C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von Acridin. 
Ass. 7(c). Stromspannungskurven der kathodischen Wasserstoffabscheidung aus 0,1 n-HCl 
(25°C) ohne Inhibitor und in Gegenwart von Acridin. 


drei Elektrodenvorgingen fiir die Stromdichte 1.10~* A/cm* veranschaulicht. Die 
niedrige Stromdichte wurde gewiahlt, um den Einfluss eer Konzentrationsiiberspannung 
zu vermeiden, der bei den kathodischen Vorgingen sonst vor allem fiir die heterozyk- 
lischen Kationen mit héherer Stromdichte merklich wird. In der Mehrzahl der 
Beispiele wichst Ag’ mit der Inhibitorkonzentration exponentiell an. Dabei heben 
sich fast immer die Kurven (2) der kathodischen Nickelabscheidung durch ihren sehr 
steilen Spannungsanstieg heraus. Offenbar ist also die Nickelabscheidung besonders 
inhibitorempfindlich. 
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Ubrigens vergréssert sich auch der Bedeckungsgrad 4, den man bei der kathodi- 
schen Wasserstoffabscheidung mit Hilfe von Kapazitaétsmessungen ermitteln konnte 
(vgl. Teil 1), fiir manche Inhibitoren bei 1.10-? A/cm? mehr oder weniger ange- 
nahert exponentiell mit der Inhibitorkonzentration, wie aus Abb. 13-17 ersichtlich ist. 
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Ass. 8. Anderung von Ag’ bei 1.10-* A/cm? mit log Konzentration von 2-Butindiol-1,4 in den 
drei Elektrodenvorgangen. 
Ass. 9. Anderung von Ag’ bei 1.10°* A/cm? mit log Konzentration von Propargylalkohol in 
den drei Elektrodenvorgangen. 


Mit héhren Stromdichten ergeben sich bei den heterozyklischen Kationen hier gréssere 
Abweichungen, die wahrscheinlich auf chemischen Veranderungen des Inhibitors 
(sekundire Inhibition) beruhen, von der noch weiter unten die Rede sein wird. (Aus 
diesem Grunde folgt offenbar das in dieser Hinsicht besonders empfindliche Acridin 
[Abb. 17] nicht mehr der exponentiellen Beziehung). 

Es liegt nahe, hier nicht an eine zufallige Parallele zu denken, sondern zwischen 
beiden Funktionen eine Beziehung zu vermuten, wobei man wohl annehmen darf, dass 
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der Bedeckungsgrad auch bei der kathodischen Nickelabscheidung der gleichen 
Gesetzmissigkeit wie bei der Wasserstoffabscheidung—wenn auch mit kleineren Absolut- 
werten-folgt. Warum sich der Bedeckungsgrad bei der kathodischen Wasserstoff- 
abscheidung nicht im Sinne einer Langmuir-Isotherme linear mit der Inhibitorkonzen- 
tration dndert, lasst sich noch nicht beantworten. Hierzu miisste genauer unter- 
sucht werden, ob und wie verschiedene Umstinde die Langmuir-Beziehung verin- 
dern kénnten, z.B. der polarisierende Einfluss des vorgegebenen elektrischen Feldes, 


N Athy chinoliniumiodid 


Ni-Aufldsung p,2 
2. Ni-Abscheidung p,2 
2a.Ni-Abscheidung p,,5 
3. H-Abscheidung an N 


Ass. 10. Anderung von Ag’ bei 1.10-* A/cm? mit log Konzentration von N-Athylchinolinium- 
jodid in den drei Elektrodenvorgangen. 


sterische Unterschiede der sorptiven Anlagerung je nach Oberflachenkonzentration 
der Inhibitoren, zweidimensionale Assoziation der Inhibitormolekeln, gegenseitige 
Wechselwirkung (Abstossung von Inhibitorkationen in dem Sorptionsfilm) usw. 
Auffallig ist, dass die verwendeten Inhibitoren vor allem bei der kathodischen 
Nickelabscheidung, (weniger bei der anodischen Nickelauflésung) Ag’ mit erhéhter 
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Konzentration weit betrachtlicher vergréssern als bei der kathodischen Wasserstoff- 
abscheidung. Nimmt man an, dass die Inhibitoren in beiden Fallen den lonendurch- 
tritt durch die Phasengrenze unter den Versuchsbedingungen gleichermassen nicht 
wesentlich beeinflussen, so sind gegeniiber diesen Inhibitoren offenbar die Teilschritte 
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Ass. 11. Anderung von Ag’ bei 1.10-* A/cm® mit log Konzentration von -Naphtochinolin in 
den drei Elektrodenvorgingen. 


der Kristallisation, d.h. ad-Atom- Diffusion und -Einordnung, sowie Keimbildung 
besonders empfindlich. Dabei darf man wiederum nicht iibersehen, dass die wirksame 
Oberflachenkonzentration der Inhibitoren bei der Nickel-Abscheidung oder— 
Auflésung noch dazu erheblich kleiner sein diirfte als bei der Wasserstoffabscheidung, 
und zwar infolge des nicht eingestellten Sorptionsgleichgewichtes. Hierauf wird 
spater naher eingegangen werden. 
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Besonders aufschlussreich ist der Einfluss der Inhibitorkonzentration bei den drei 
heterozyklischen Kationen (S-N, N-A und A). Wie sich im ersten Teil der Arbeit 
ergeben hat, kann bei diesen Inhibitoren je nach vorliegender Konzentration 
vorzugsweise primire Inhibition des Kations oder sekundire einer polaren Molekel 


ent-auftreten. 


Cin) 
Acridin 


: 2. Ni-Abscheidung p,,2 


. H-Abscheidung on Ni 


O,| 1,0 


Cinhs mM/L 


Ass. 12. Anderung von Ag’ bei 1.10-* A/cm? mit log Konzentration von Acridin in den drei 
Elektrodenvorgingen. 


Liegt bevorzugt primire Inhibition vor, so sind die Ag’-Werte der kathodischen 
Nickelabscheidung deutlich kleiner standen aus dem kation, als die Ag’-Werte, die 
die gleichen Inhibitoren bei der kathodischen Abscheidung von Wasserstoff ergeben. 
Allerdings darf man im Falle der sekundiren Inhibition fiir den Vergleich seitens der 
kathodischen Wasserstoffabscheidung nur den Bereich der (niedrigen) Stromdichte 
von 1.10-* A/cm? (fiir die Kurven in Abb. 8-12 gelten) heranziehen, in dem noch keine 
nennenswerte Konzentrationspolarisation zustande kommt. (Verglichen mit Strom- 
dichten nahe dem Grenzstromdichtebereich der Wasserstoffabscheidung sind hingegen 
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die Ag’-Werte der Nickelabscheidung bei weitem kleiner als diejenigen der Wasser- 
stoffabscheidung). 

In der folgenden Tabelle (5) werden die Inhibitorkonzentrationen, bei denen nach 
den vorliegenden Versuchsergebnissen bevorzugt primare Inhibition (I) anzunehmen 
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2-Butindio! -!,4 


Ass. 13. Anderung von 04 mit log Konzentration von 2-Butindiol-1,4 bei verschiedenen 
Stromdichten. 
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Ass. 14. Anderung von 4, mit log Konzentration von Propargylalkohol bei verschiedenen 
Stromdichten. 


ist, denjenigen gegeniibergestellt, fiir die bevorzugt sekundare Inhibition (II) wahr- 
scheinlich sein diirfte. Diese Annahmen werden jeweils gestiitzt: (a) durch grundsatz- 
liche Unterschiede zwischen primarer und sekundarer Inhibition im Verlauf der 
stationdren Stromspannungskurven der kathodischen Wasserstoffabscheidung (s. Abb. 
5(c)-7(c)) (b) entsprechend wie a, jedoch bei der kathodischen Nickelabscheidung 
(s. Abb. 5(b)-7(b)) (c) durch grundsatzliche Unterschiede im Verlauf der Spannung- 
Kapazitat-Kurven bei der kathodischen Wasserstoffabscheidung (vgl. Teil 1, Abb. 
(6)-(8)) (d) durch grundsatzliche Unterschiede in der Beziehung zwischen Stromdichte 
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und Kapazitét bei der kathodischen Wasserstoffabscheidung (vgl. Teil I, Tabelle 3, 
(e)) desgleichen bei der kathodischen Nickelabscheidung (vgl. Teil 1). 

Wie man aus Tabelle 2 ersieht, stimmen die Inhibitorkonzentrationen, bei denen 
primare oder sekundire Inhibition wirksam wird, fiir B-N und N-A in allen fiinf 


f 
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Ass. 15. Anderung von 4, mit log Konzentration von N-Athylchinoliniumjodid bei 
verschiedenen Stromdichten. 
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Ass. 16. Anderung von 6, mit log Konzentration von $-Naphtochinoliniumjodid bei 
verschiedenen Stromdichten. 


Nachweismethoden vollstandig iiberein. Fiir A ergeben sich zwischen der kathodi- 
schen Abscheidung von Wasserstoff und derjenigen von Nickel insofern deutliche 
Abweichungen, als die Inhibitorkonzentrationen, die bei der Nickelabscheidung noch 
primaire Inhibition hervorrufen, erheblich hdher sind als bei der Wasserstoffabschei- 
dung. Auf diese Unterschiede wurde bereits im ersten Teil der Arbeit bei den Ergeb- 
nissen der Kapazitaétsmessungen hingewiesen. (Teil I). Wie sich nunmehr zeigt, 
wiederholt sich der gleiche Unterschied bei den stationaéren Stromspannungskurven. 

Seine Erklarung kann daher nur die gleiche sein, wie bei den Kapazitatskurven: 
Da die angewandte Konzentration des Acridins noch um eine Gréssenordnung kleiner 
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sind als diejenigen der beiden anderen Inhibitoren, muss die Geschwindigkeit der 
Bedeckung mit A entsprechend kleiner sein als eine solche mit jenen. Die geringere 
Bedeckungsgeschwindigkeit wirkt sich aber bei der kathodischen Wasserstoffab- 
scheidung nicht aus, denn dort ist—auf der sich praktisch nicht andernden Oberflache 
—Zeit genug zur Einstellung des Sorptionsgleichgewichtes vorhanden. Bei der 
kathodischen Nickelabscheidung andert sich hingegen die Oberflache standig, und 
zwar sehr rasch. Ein Sorptionsgleichgewicht kann sich nicht einstellen. (Es braucht 


3 


f (Cian) 
Acridin 


2. A/cm? 
3. A/cm? 


0,10 


0,01 


Ass. 17. Anderung von $4 mit log Konzentration von Acridin bei verscheidenen Stromdichten 


bei der minimalen Konzentration wahrscheinlich Minuten, wahrend sich die Ober- 
flache in weniger als 10~' s andern diirfte). Deshalb wird hier eine héhere Inhibitor- 
konzentration bendtigt, um die gleiche Inhibitionswirkung wie bei der Wasserstoffab- 
scheidung hervorzubringen. 

Bei der Frage, warum manche Inhibitoren bei bestimmten Inhibitorkonzentrationen 
auf die Wasserstoffabscheidung und auf die Nickelabscheidung so unterschiedlich 
wirken kénnen, ist bislang der Einfluss der zunehmenden Oberflachenbedeckung mit 
Inhibitoren auf die Art des geschwindigkeitsbestimmenden Teilschrittes nur am Rande 
erértert worden. 

In Abwesenheit der organischen Inhibitoren diirfte bei allen drei Elektrodenvor- 
gangen die Durchtrittsreaktion der geschwindigkeitsbestimmende Schritt sein 
Grundsatzlich kénnte zwar fiir die Abscheidung oder Auflésung von Nickel bei 
dem Charakter der stationaren Stromspannungskurve auch der Teilschritt der Einord- 
nung der ad-Atome in das Gitter bzw. deren Austritt aus dem Gitter geschwindigkeits- 
bestimmend sein, doch ist bei der chemischen Natur des hydratisierten Nickelions 
(kovalente Bindung der H,O-Molekeln) die gréssere Hemmung bei dessen Durchtritt 
durch die Phasengrenze (bei gleichzeitiger Dehydratation) zu erwarten. 

Auf jeden Fall ist anzunehmen, dass schwache Inhibitoren in sehr geringen Konzen- 
trationen den Charakter der stationaéren Stromspannungskurven kaum andern werden. 
Soweit also fiir die Wasserstoff- und fiir die Nickel-Abscheidung im wesentlichen der 
gleiche Teilschritt, hier die Durchtrittsreaktion, geschwindigkeitsbestimmend ist, sind 
die Wirkungen der Inhibitoren direkt vergleichbar. Da nun der gleiche Inhibitor, 
gleiche Konzentration im Elektrolyten vorausgesetzt, bei der Wasserstoffabscheidung 
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in stérkerem Masse sorbiert wird als bei der Nickelabscheidung, sollte er-—wenn tber- 
haupt—den Durchtritt der Wasserstoffionen beeinflussen. Es wire also zu erwarten, 
dass die Stromspannungskurve der Wasserstoffabscheidung unter diesen Inhibitions- 
bedingungen zu negativeren Spannungen (parallel) verschoben wird als die entspre- 
chende Kurve der Nickelabscheidung. In der Tafelgleichung sollte sich also die 
Konstante a fiir die Wasserstoffabscheidung betrachtlicher vergréssern als fiir die 
Nickelabscheidung, wahrend 4 konstant bleiben sollte. 

In der Tat ist dies z.B. in Gegenwart von 0,1.10-3 mol/l 6—-N oder—weniger ausge- 
prigt—N-A der Fall, d.h. bei noch relativ schwacher, primdrer Inhibition (vgl. Abb. 
Su. 6,bu.c). Bei der erwahnten Konzentration fiir primare Inhibition (1) andert sich 
die Neigung der Tafel geraden im Bereich von 1.10-° bis etwa 5.10-* A/cm* praktisch 


noch nicht. 


TABELLE 6. ANDI RUNG DES NEIGUNGSFAKTORS DURCH INHIBITION 


Stromdichtebereich [A/cm?*] 


fiir ~ Konst. C b[mV] f. H.-Abscheidung 


Inhibitor 


ohne 1,6.10°%...1.10°2 80 0,0 
B-N 1.103. ..2.10-2 10 0,93... 0,96 
N-A 1.10°°...2:10°? 10 0,95... 0,97 


Wie erwahnt, kénnen mit zunehmender Wirksamkeit und/oder Konzentration der 
Inhibitoren bei den drei Elektrodenvorgaingen verschiedene Teilschritte inhibitorisch 
bevorzugt werden, die sich dann in der Art ihrer Hemmwirkung nicht mehr ohne 
weiteres mit miteinander vergleichen lassen. Eine Aussage tiber die Art dieser 
Teilschritte ist aus der veranderten Neigung der stationaren Tafelgeraden in begrenz- 
tem Umfange méglich. Als wesentliche Voraussetzung muss gefordert werden, dass im 
betrachteten Stromdichtebereich der Tafelgeraden der Umfang der Oberflachenbe- 
deckung mit Inhibitoren angendhert konstant bleibt. Verkleinert oder vergréssert er 
sich mit der Stromdichte bzw. Spannung, so ist es nicht mehr méglich, aus der Neigung 
der Stromspannungskurve (die dann auch keine echte “Tafelgerade’’ mehr ist) 
irgendwelche zwingenden Schliisse auf den geschwindigkeitsbestimmenden Teilschritt 
zu zichen. 

Im folgenden sind zwei Beispiele fiir eine charakteristische Anderung des Neigungs- 
faktors der Tafelgerade durch Inhibition angegeben, bei denen man angendhert 
konstante Oberflachenbedeckung fiir einen gewissen Stromdichte- bzw. Spannungs- 
bereich annehmen darf. (s. Tabelle 6). 

In Tabelle 6 betragt die Inhibitorkonzentration jeweils 1,0.10°-% mol/l. In der 
zweiten Vertikalspalte ist der Stromdichtebereich angegeben, fiir den der Bedeckungs- 
grad angendhert konstant bleigbt und zugleich die stationiren Teilstromspannungs- 
kurven der kathodischen Nickelabscheidung im halblogarithmischen Masstabe linear 
verlaufen. Wie in Teil | erwahnt, lassen sich die Werte fiir den Bedeckungsgrad 
mit Inhibitoren bei der kathodischen Nickelabscheidung aus der gemessenen 
differentiellen Kapazitat der Doppelschicht nicht direkt ermitteln, weil sich mit der 
kathodischen Nickelabscheidung der Rauhigkeitsfaktor der Oberflache andert, der 
den Messwert der Kapazitat ebenfalls mitbestimmt. Da sich aber der Messwert der 
Kapazitaét in den angegebenen Stromdichtebereichen praktisch nur wenig dndert 
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(C ohne Inhibitor zwischen 145 und 160 “F/cm2, fiir NA zwischen 3 und 2 ~F/cm?, 
fiir S-N zwischen 1,4 und 1,7 wF/cm*), so darf man wohl annehmen, dass auch 
Bedeckungsgrad und Rauhigkeitsfaktor in diesen Stromdichteintervallen nur wenig 
variieren. 

Fiir die kathodische Abscheidung von Wasserstoff war der kapazitiv gemessene 
Bedeckungsgrad @ ebenfalls angendhert konstant (vgl. Teil 1, Tab. 3; die Werte 
gelten bei fiir den Bereich zwischen 2.10-* und 3.10-? A/cm?, bei N-A zwischen 
5.10-3 und 3.10°? A/em?). Sicher ist aber der Bedeckungsgrad bei der kathodischen 
Nickelabscheidung fiir die gleiche Inhibitorkonzentration erheblich geringer als bei der 
kathodischen Wasserstoffabscheidung, einmal wegen des nicht eingetellten Sorptions- 
gleichgewichtes und zweitens weil sich bei der Wasserstoffabscheidung offensichtlich 
mehr Inhibitorkationen in die wirksameren sekundiren Reduktionsprodukte 
umwandeln. In diesem Falle fiihrten offensichtlich Sorptionsgleichgewicht und 
die erwahnte Umwandlung zu einer fast vollstandigen Abdeckung der Oberflache mit 
Inhibitoren. Sie zeigt sich in der starken Verminderung der Grenzstromdichte an. 
Bei der Vernicklung werden unter gleichen Umstanden die Grenzstromdichten iiber- 
haupt noch nicht erreicht, obwohl diese fiir das—im Vergleich zum Wasserstoffion 
weniger bewegliche—Nickelion bereits an sich schon kleiner sein sollten. Man kann 
daraus schliessen, dass der Bedeckungsgrad bei der kathodischen Vernicklung fiir 
gleiche Inhibitorkonzentrationen kleiner als ein Drittel des Bedeckungsgrades bei der 
kathodischen Wasserstoffabscheidung sein diirfte. Dennoch fiihrt ein solcher, weit 
geringerer, Bedeckungsgrad bereits zu nicht kompakten pulvrigen Niederschlagen 
(s. spater S. 143). 

Die sehr bemerkenswerte Wirkung der beiden Inhibitoren 6-N und NA (in Wirk- 
lichkeit ihrer Umwandlungsprodukte) besteht nun darin, dass sie die Neigung der 
Tafelgerade ganz erheblich verringern. Es resultiert eine Gerade, die fast parallel zur 
Stromachse verlauft. 

Diese Tendenz der Inhibitoren, den Neigungsfaktor in einem bestimmten Strom- 
dichtebereich so erheblich zu senken, ist im Falle der kathodischen Nickelabscheidung 
auch bei anderen Inhibitoren (1.10? mol/l Prop, b = 10 mV,s. Abb. 3(b); 0,1.10~% und 
0,3.10-3 mol/l A, b = 30 mV s. Abb. 4(b)), sowie bei einer anderen Konzentration von 
p-N (0,3.10-% mol/l, s. Abb. 6(b)) zu beobachten. Allerdings kann man hier iiber die 
Veranderlichkeit des Bedeckungsgrades im Stromdichtebereich der Verflachung keine 
Aussage machen, denn die Kapazitat andert sich hier erheblich starker als bei den 
Beispielen in Tab. 6. Auch im Falle der anodischen Auflésung von Nickel lasst sich 
diese Tendenz bei kleinen bis mittleren Stromdichten deutlich nachweisen, so z.B. bei 
allen untersuchten Konzentrationen von But (s. Abb. 2(a)) mit b = 30 mV, desgl. bei 
Prop mit b = 20 mV, bei NA mit b = 15 mV und A mit b = 25-30 mV. Anderer- 
seits tritt sie im Rahmen der Versuche bei der kathodischen Wasserstoffabscheidung 
nur in einem einzigen Falle auf, naémlich bei der Inhibition mit Propargylalkohol. 
Gerade dieser Fall lasst sich aber eindeutig auf die ausgepragte Potentialabhangigkeit 
des Bedeckungsgrades zuriickfiihren. In allen anderen Beispielen fiir die kathodische 
Wasserstoffabscheidung veraindern die Inhibitoren die Neigung der Tafelgerade 
entweder nur unwesentlich oder aber die Kurve biegt unter den Einfluss verstarkter 
Konzentrationsiiberspannung zu einem Grenzstromdichtebereich ab, der verglichen 
mit der Kurve ohne Inhibitor, zu erheblich kleineren Stromdichtewerten verschoben 
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Das gleichartige Verhalten der kathodischen Abscheidung und der anodischen 
Auflésung von Nickel kinsichtlich einer Verkleinerung des Neigungsfaktors der Tafel- 
geraden durch Inhibitoren und das véllige Fehlen einer solcher Tendenz (mit Aus- 
nahme der bereits erwihnten Wirkung von Prop) bei der kathodischen Wasserstoff- 
abscheidung liasst einen geschwindigkeitsbestimmenden Einfluss der Inhibitoren auf 
diejenigen Teilvorgange der Metall-Abscheidung oder—Auflésung vermuten, die fiirdie 
Elektrokristallisation oder den elektrolytischen Abbau von Metallkristallen spezifisch 
sind und daher der Wasserstoffabscheidung fehlen. Es sind dies die Teilschritte der 
Oberflichendiffusion von ad-Atomen zu den Einbaustellen des Gitters oder (bei der 
Auflésung) von ihnen weg, der Gittereinbau oder-ausbau und die Keimbildung. 

Nun hat Bockris! darauf hingewiesen, dass sich der Neigungsfaktor der Tafel 
gerade bei der kathodischen Metallabscheidung verkleinern kénnte, wenn die Ober- 
flichendiffusion der ad-Atome oder eine Bildung (zweidimensionaler) Keime den 
langsamsten Teilschritt darstellen. Allerdings fehlten disher experimentelle Belege fiir 
eine solche Auffassung. Ist die Oberflachendiffusion der ad-Atome der langsamste 
Schritt, so gilt fiir den Neigungsfaktor nach Bockris 

2,303 RT 


d.h. im Falle des Nickels sollte b ~ 30 mV sein. Besteht der langsamste Schritt in der 
Bildung zweidimensionaler Keime, so gilt: 


1,152 RT 


zF 


d.h. fiir Nickel sollte sich b ~ 15 mV ergeben. 

So scheinen die Tafel geraden bei der Nickelabscheidung (Tabelle 6) in Gegenwart 
von 1,0 N-A oder S-N von der Bildung zweidimensionaler Keime bestimmt zu sein. 
Dass zunehmende Bedeckung der Oberflache mit Inhibitoren auch die Diffusion der 
ad-Atome verlangsamt, erscheint plausibel. Dies kénnte die Erklaérung fiir eine 
Senkung des b-Wertes auf ~ 30 mV auch bei den ausserhalb der Tabelle genannten 
Beispielen sein. Die Bildung zweidimensionaler Keime als geschwindigkeitsbestim- 
mender Vorgang ist zwar bislang nicht beobachtet worden (Bockris'®). Dass jedoch 
starke Fremdstoffbelegung der Kathodenoberflache auch diesen Prozess verlangsamen 
kann, liegt durchaus nahe anodish kénnte entsprechend die Bildung von Auflésung- 
skeimen (Atzkeimen) der langsamste Vorgang werden. Eine Voraussetzung fiir diese 
Annahme ist auch die iberaus stark ausgepragte Tendenz zur Bildung neuer Keime, 
die man bei mikroskopischer oder elektronenmikroskopischer Untersuchung der 
abgescheidenen Nickelniederschlage immer wieder feststellen kann (s. spater S. 144). 

Man kénnte noch einwenden der Verlauf der Stromspannungsgeraden bei 
Anwesenheit von S—N oder NA (Tabelle 6) angenahert parallel zur Stromachsed.h. die 
Konstanz des Potentials iiber einen grésseren Stromdichtebereich, beruhe eher auf der 
gesetzmassigen Anderung eines inhibierenden Widerstandes w im Elektrolyfilm oder 
der Deckschicht auf der Kathodenoberflache, und zwar in der Weise, dass j - w = 
const sei. Die im Teil I erwahnten Untersuchungen des Ohm schen -Spannungsab- 
falles in Gegenwart von B-N oder NA bei der Kathodischen Nickelabscheidung 
beweisen aber, dass weder die gefundenen Werte fiir den Spannungsabfall ausreichen, 
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um auch nur einen wesentlichen Anteil der beobachteten Uberspannung zu erklaren, 
noch sich w (Gréssenordnung 10~* Q) mit erhéhter Stromdicht j so verkleinert, dass 
obige Bedingung erfiillt wird. 

Dass f—N denNeigungsfaktor anodisch nicht andert (s. Abb. 6(a)), kénnte an der 
bereits im ersten Teil der Arbeit gefundenen Tendenz von f—N zur bevorzugten katho- 
dischen Inhibition liegen, namentlich bei héheren Konzentrationen (s. Teil. 1). 

Wie ein Vergleich der anodischen Kurven mit den kathodischen der Nickelab- 
scheidung lehrt (s. Abb. 2, 3 und 5-7, (a u. b)), fallen die anodischen Ag’-Werte bei den 
kleinsten Inhibitorkonzentrationen stets grésser aus als die kathodischen. Bei mitt- 
leren und hohen Konzentrationen kehrt sich hingegen das Verhaltnis um; hier sind 
die kathodischen Ag’-Werte grésser, Freilich kinnen die Wirkungen der Inhibition nur 
vergleichbar sein, wenn in den beiden Fallen primare Inhibition vorliegt. Dies ist eine 
notwendige, wenn auch—wie sich weiter unten zeigen wird—keinesfalls hinreichende 
Voraussetzung. Sie diirfte fiir die niedrigsten Inhibitorkonzentrationen bei den nie- 
drigsten Stromdichten noch fiir alle Beispiele (ausser A) gelten. (Die niedrigste Kon- 
zentration ist fiir Ain der anodischen Kurve (Abb. (7a)) 0,1.10-% mol/l. Dabei diirfte 
kathodisch bereits sekundare Inhibition auftreten. Wie ein Vergleich mit der kathodi- 
schen Wasserstoffabscheidung lehrt, kann man sekundare Inhibition bei A schon ober- 
halb 0,01.10-* mol/l erwarten). Die drei heterozyklischen Kationen inhibieren an der 
Kathode bei mittleren und héheren Konzentrationen und Stromdichten, wie mehrfach 
erwahnt, vorwiegend mittels starker sekundarer Inhibition. An der Anode kann 
hingegen sekundare Inhibition nicht auftreten. An diesem grundsatzlichen Unter- 
schied in der Wirkung der heterozyklischen Kationen mag es liegen, dass sich die nie- 
drigen Neigungsfaktoren, die sich an der Anode bereits mit der kleinsten Konzentra- 
tion einstellen (s. weiter oben), bei Konzentrationserhéhung anodisch nicht mehr 
aindern. Kathodisch verkleinern sich hingegen die Neigungsfaktoren fiir 8-N und N-A 
von 0,2.10-% mol/l ab mit dem Ubergang von primarer zu sekundarer Inhibition 
erheblich. 

Selbst wenn man aber anodisch und kathodisch primare Inhibition der gleichen 
Inhibitoren voraussetzen darf, so kénnten doch fiir die beobachteten Unterschiede in 
den Kathodischen und anodischen Ag’-Werten, wie auch in den entsprechenden 
Neigungsfaktoren so viele Ursachen verantwortlich sein, dass es z.Zt. nicht méglich 
erscheint, hier ohne weitere vertiefte Untersuchungen gesicherte Aussagen zu mashen. 

Die méglichen Ursachen fiir die Unterschiede sollen hier aber wenigstens genannt werden. 

1. Unterschiedliche Spannungsabhangigkeit der Inhibition. 

. Inkorporation, die anodisch wegfallt. 
. Kathodisch Mitwirkung sekundarer Inhibition, infolge hydrolytischer Bildung von Nickel- 
hydroxyd im kathodischen Diffusionsfilm; fallt anodisch weg. 
4. Elektrostatische Anziehung oder Abstossung von Inhibitorkationen, vor allem bei héheren 
Stromdichten. 
5. Unterschiedliche sterische Anordnung polarer Inhibitormolekeln im anodischen oder katho- 


dischen Feld. 
6. Unterschiede der anodischen oder kathodischen Oberflache im Rauhigkeitsgrad. 


wh 


Fiir den oben angenommen Fall geringer Inhibitorkonzentration bei niedrigen Stromdichten 
diirften weder Punkt 3 noch Punkt 4 ins Gewicht fallen. Sekundare Inhibition infolge Hydrolyse im 
Kathodenfilm lasst sich zwar bei pH 5 bereits mit 1.10-* A/cm? nachweisen (vgl. Abb. 10 Kurve 2a). 
Aber selbst dann ist Ag’ anodisch noch etwas grésser als kathodisch. Bei pH 2 diirfte Hydrolyse kaum 
noch mitwirken. Ebenso wie sekundare hydrolytische. Inhibition riefe auch elektrostatische Anziehung 
von Inhibitorkationen an der Kathode oder Abstossung an der Anode eine zum tatsadchlichen Befund 
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gerade entgegengesetzte Wirkung der Inhibitoren hervor, d.h., gréssere statt kleinerer kathodischer 
Inhibition. 

Wohl aber kénnte die unterschiedliche Spannungsabhangigkeit der Inhibitorsorption im katho- 
dischen und im anodischen Spannungsbereich (Punkt 1) als Ursachen der Unterschiede in der ano- 
dischen und kathodischen Inhibition in Betracht kommen. Die bisherigen Untersuchungen haben 
z.B. ergeben, dass But. und Prop. bevorzugt anodisch, /-N bevorzugt kathodisch wirken. In der Tat 
verdndern But. (bei allen Konzentrationen) und Prop. (in geringen Konzentrationen) den Neigungs- 
faktor der kathodischen Tafelgerade nicht, wahrend beide die Neigung der anodischen Kurven 
stark verringern. Umgekehrt verkleinert /-N die kathodischen Neigungsfaktoren in hohem Masse 
(allerdings erst bei hGheren Konzentrationen als 0,1.10°* mol/1), wahrend sie anodisch keine Ande- 
rung hervorruft. Die Spannungsabhangigkeit der Inhibition ware also bei diesen Inhibitoren mit dem 
experimentellen Befund vertraglich. 

Aber auch kathodische Inkorporation (Punkt 5) kénnte den Befund teilweise erklaren. Gerade 
bei den kleinsten Konzentrationen sollte der Kathodisch inkorporierte und damit unwirksame Inhibi- 
toranteil am gréssten ausfallen. Mit gesteigerter Inhibitorkonzentration diirfte dieser Anteil zusehends 
abnehmen, d.h. die kathodische Inhibitionswirkung verstarkt sich. Uber die unter Punkt 5 und 6 
genannten Einflisse lassen sich noch keine Aussagen machen. 


5. ABHANGIGKEIT DER STROMAUSBEUTE AN ABGESCHIEDENEM 
NICKEL VON DER STROMDICHTE 

In Abb. 18-21 werden die ermittelten Werte fiir die Stromausbeute der kathodi- 
schen Nickelabscheidung in Abhingigkeit von der Stromdichte mit dem Parameter der 
Inhibitorkonzentration dargestellt. Die durchweg geringe Stromausbeute bei den nie- 
drigen Stromdichten | und 2.10-* A/cm? diirfte grossenteils davon herriihren, dass in 
diesem Stromdichtebereich noch die anodische Auflésung des Nickels mitwirkt. 
Unter diesen Bedingungen ist die Nickelkathode, wie bereits auf S. 116 erwahnt, eine 
dreifache Elektrode. Inhibitoren kénnen die Stromausbeute in diesem Stromdichte- 
bereich besonders stark herabsetzen, doch ergeben sich dabei bemerkenswerte 
Unterschiede. 

So verschlechtern Prop. und NA die Stromausbeute weniger als But. und f-N. 
Im Einklang damit wirken Prop. und NA stiirker anodisch als kathodisch. Sie 
werden also bei den erwaihnten Gesamtstromdichten den anodischen Stromanteil 
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Ass. 18. Stromausbeute der kathodischen Nickelabscheidung in Abhangigkeit von der 
Stromdichte, ohne und mit 2-Butindiol-1,4. 
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I, mA-cm-2 
Stromausbeute der kathodischen Nickelabscheidung in Abhiangigkeit von der 
Stromdichte, ohne und mit Propargylalkohol. i. 
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1,OmM/\ N-Athylchinoliniumiodid 
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Ass. 20. Stromausbeute der kathodischen Nickelabscheidung in Abhangigkeit von der 
Stromdichte, ohne und mit N-Athylchinoliniumjodid. 
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Ass. 21. Stromausbeute der kathodischen Nickelabscheidung in Abhiangigkeit von der 
Stromdichte, ohne und mit #-Naphtochinolin. 
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verringern. Die von ihnen hervorgerufene Senkung der Stromausbeute an abgeschie- 
denem Nickel diirfte unter diesen Bedingungen bereits hauptsaichlich zugunsten der 
Wasserstoffabscheidung gehen. 

Bei den héheren Stromdichten, d.h. im Tafelbereich der Stromspannungskurve, 
betitigt sich die Nickelkathode als zweifache Elektrode. Ob und in welchem Umfange 
hier neben Nickel Wasserstoff abgeschieden wird, sollte grundsatzlich von zwei 
Bedingungen abhaingen: Einmal muss die Durchtrittsiiberspannung der Nickel- 
abscheidung grésser sein als diejenige der Wasserstoffabscheidung. Zweitens sollte 
auch die Konzentrationiiberspannung der Nickelabscheidung grésser sein als diejenige 
der Wasserstoffabscheidung. 

Die erste Bedingung ist, wie ein Vergleich der Stromspannungskurven lehrt (vgl. 
Abb 2-7), in allen Fallen mehr oder weniger erfillt. Was die zweite Bedingung 
angeht, so muss beriicksichtigt werden, dass die Teilstromdichte der Wasserstoff- 
abscheidung, ausgenommen in Gegenwart von /-N, bei den hohen Stromdichten der 
Versuchsreihen héchstens bis etwa 3/5 der Gesamtstromdichte (im ungiinstigsten Fall) 
betragt. So ist unter diesen Bedingungen kaum anzunehmen, dass sich sekundar 
im nennenswerten Masse Kolloidbarrieren bilden (wie bei der Abscheidung von 
Wasserstoff allein, die den Antransport der Nickelionen starker hemmen sollten als 
den der Wasserstoffionen. Noch am ehesten kénnte dies bei der Abscheidung in 
Gegenwart von 1.10~* mol/l 6—N der Fall sein, wo sich Wasserstoff und Nickel zu etwa 
gleichen Teilen abscheiden. Doch diirfte selbst hier die Mitwirkung einer héheren 
Konzentrationsiiberspannung fiir Nickel gegeniiber dem Einfluss der Durchtritts- 
iiberspannung, der in der ersten Bedingung enthalten ist, weit zuriickstehen. Dies 
bestatigt sich auch in den Ergebnissen der Tabelle 4 des ersten Teiles der Arbeit. 

Was die erste Bedingung angeht, so ergeben sich in Ubereinstimmung damit dort 
die gréssten Stromausbeuteminderungen, wo die Nickeliiberspannung gegeniiber der 
Wasserstoffiiberspannung durch Oberflacheninhibition erheblich vergréssert wird. 
Dies ist zum Beispiel bei 10.10-* mol/l But., mol/l Prop., 1.10-* mol/l NA und 
1.10°% mol/l S—N der Fall. Bei den beiden letztgenannten Inhibitoren ist vor allem 
die starke sekundare Inhibition wirksam. 


6. ELINFLUSS DER INHIBITOREN AUF DIE ABSCHEIDUNGSFORM 
BEL DER KATHODISCHEN NICKELABSCHEIDUNG 

Hieriiber k6nnen in dieser Arbeit nur beilaufige Beobachtungen mitgeteilt werden. 
Eine genauere Untersuchung diirfte sich lohnen. Wie sich im Laufe der Untersuchung 
zeigte, reagiert die Kristallisationsiiberspannung der Nickelabscheidung bedeutend 
empfindlicher auf eine Oberflachenbedeckung mit Inhibitoren als die Wasserstoffiiber- 
spannung. Noch empfindlicher auf Inhibitoren als jene spricht jedoch die 
Abscheidungsform der Nickelniederschlage an, bei der sich je nach Inhibitionsgrad 
schon sehr schnell deutliche Unterschiede ergeben. Bereits relativ schwache Inhibi- 
toren kénnen in geringen Konzentrationen die Keimzahl pro Oberflacheneinheit 
erheblich vergréssern und das Kristallkorn entsprechend verfeinern. 

(Dabei ist es nicht notwendig, dass die Geschwindigkeit der Keimbildung bereits 
geschwindigkeitsbestimmend ist). 

Tabelle 7 gibt einen Uberblick iiber das Aussehen der Nickelniederschlige, abge- 
schieden bei verschiedenen Stromdichten, in Gegenwart der verschiedenen Inhibitoren 
in wechselnden Konzentrationen. In der Oberflachenbeschaffenheit heben sich drei 
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Ass. 22. Oberflachenabdruck eines grau matten Nickeliiberzuges, bei 5.10°° A/cm? 
ohne Inhibitor abgeschieden. 


Ass. 23. Oberflachenabdruck eines matten Nickeliiberzuges, bei 5. 10° A/cm? i 
Gegenwart von 0,1 mM/1 Propargylalkohol abgeschieden. 
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Ass. 24. Oberflachenabdruck eines halbmatten Nickeliiberzuges, bei 5 . 10°? A/cm®* in 
Gegenwart von 0,1 mM/1 N-Athylchinoliniumjodid abgeschieden. 


Ass. 25. Oberflachenabdruck eines hochglanzenden Nickeliiberzuges, bei 2.10 * A/cm? 
in Gegenwart von 0,1 mM/1 Butindiol abgeschieden. 
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AsB. 26. Oberflachenabdruck eines hochglanzenden Nickeliiberzuges, bei 5.10°-* A/cm? 
on 


in Gegenwart von 0,1 mM/I N-Athylchinoliniumjodid abgeschieden. 
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Ass. 27. Oberflachenabdruck eines schwarzglanzenden Nickeliiberzuges, bei | . 10-* A/cm?* 
in Gegenwart von 0,3 mM/I Propargylalkohol abgeschieden. 
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Ass. 28. Oberflachenabdruck eines schwarzglanzenden Nickeliiberzuges, bei 1 . 10°? A/cm? 
in Gegenwart von 0,1 mM/1 N-Athylchinoliniumjodid abgeschieden. 
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Haupttypen heraus: Matte oder halbmatte, helle, spiegelglanzende und schwarze, 
entweder glinzende oder pulvrige, Niederschlage. 

Matt oder halbmatt fallen die Niederschlige ohne Inhibitor oder bei nur sehr 
schwacher Inhibition aus, d.h. in Gegenwart schwacher Inhibitoren mit geringen Kon- 
zentrationen und bei nicht zu kleinen Stromdichten, sodass die Inhibition noch durch 
Inkorporation bei der hohen Abscheidungsgeschwindigkeit des Niederschlages abge- 
schwacht wird. Solche Niederschlage entstehen z.B. mit 0,1.10~* mol/l Prop. bei 5.10-3 
bis 5.10-? A/cm? oder mit 0,1.10- mol/l N-A bei 5.10-? A/em®. Abb. 22-24 zeigen 


TABELLE 7. BESCHAFFENHEIT DER ELEKTROLYTISCH ABGESCHIEDENEN NICKELNIEDERSCHLAGE IN 
ABHANGIGKEIT VON DER STROMDICHTE OHNE UND MIT ZUSATZ VON INHIBITOREN. (Dig ZAHL HINTER 
DEM INHIBITOR BEDEUTET DIE INHIBITORKONZENTRATION IN MM/1.) 


(A/em*) 


5:10°* 2:10-* 5-10-* 
ohne Inhibitor erm grm germ germ erm 


Butindiol 1,0 h gl h gl h gl h gl h gl h gl 
Butindiol 10,0 h gl h gl h gl h gl h gl h gl 
Proparg. 0,1 h+sgl h gl h hm h hm h hm hm 
Proparg. 0,3 s gl h gl h gl h gl hgl+hm, hhm 
Proparg. 1,0 s gl s gl h gl | h gl h gill _ hgll 
Proparg. 3,0 s hm p sp sp h+sgl; hegll 
N-Athylch. 0,1 s gl h gl h gl h gl hgl+hm)> hhm 
N-Athylch. 0,3 h-+sgl h gl h gil h gl h gl h gill 
N-Athylch. 1,0 s gl grlp h gil 
B-Naphth. 0,1 sp h hm | h gl h gl 
B-Naphth. 0,2 slp h gill h 
B-Naphth. 1,0 slp slp slp slp slp | sip 
Acridin 0,1 grm h hm | h gl 


grau, h = hell, hm = halbmatt, | = liickenhaft, m = matt, p 


gl spiegelglanzend, gr 
pulvrig, s schwarz. 


elektronenmirkoskopische Kohleabdrucke von Oberfléchen ohne Inhibitor, bei 
0,1.10-8 mol/l Prop. oder 0,1.10-3 mol/l N-A abgeschieden. (Vergrésserung hier und 
weiterhin stets 1: 10000). 

Helle und spiegelglanzende Niederschlage die auch z.T. von technischem Interesse 
sind, kénnen sich in Gegenwart saémtlicher chemisch so verschiedenen Inhibitoren 
unter geeigneten Bedingungen ausbilden. Ein relativ schwacher Inhibitor, wie But. 
benétigt dazu Konzentrationen von 1. .10.10~ mol/l. Prop. ergibt diese Oberflachen 
bereits mit 0,1.10-* mol/l bei niedriger Stromdichte. Je hdher die Konzentration, 
desto héher muss auch die Stromdichte gewahlt werden, damit die obere, fiir Hoch- 
glanz zulassige Grenze der Inhibition nichte tiberschritten wird. Dabei ist zu beriick- 
sichtigen, dass die Sorption von Prop. als bevorzugt anodisch wirkendem Inhibitor 
(vgl. S. 122) mit erhéhter Stromdichte (bzw. mit negativerer Spannung) zuriickgeht. 
Mit heterozyklischen Kationen wird Hochglanz nur bei iiberwiegend primirer, 
s. Abb. 25, Inhibition erhalten. Beispiele elektronenmikroskopischer Abdriicke 
hochglanzender Oberflachen zeigen Abb. 26 u. 27. fiir But. und N-A. 

Bei den schwarzen Niederschlagen sind glanzende, zusammenhangende und matte 
pulvrige zu unterscheiden. Die Entstehungsbedingungen dieser beiden Arten sind offen- 
bar ganz verschieden. Die glanzenden, zusammenhangenden Niederschlage entstehen 
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bei den niedrigsten Stromdichten, d.h. unter den Bedingungen der dreifachen Elektrode 
(s. S. 116), wenn noch der anodische Teilprozess mitwirkt. Man findet sie z.B. bei 
Prop., NA und A, Abb. 28 und 29 zeigen elektronenmikroskopische Abdriicke von 
Niederschlagen, abgeschieden mit Prop. bzw. NA. 

Die matten, pulvrigen Niederschlage bilden sich bei extrem starker Inhibition aus. 
Es handelt sich um die Wirkung der erwahnten sekundaren Inhibition bei den hetero- 
zyklischen Kationen, Im Falle der kathodischen Abscheidung von Wasserstoff, d.h. 
unter Bedingungen einer vollstandigen Einstellung des Sorptionsgleichgewichtes erhalt 
man bei gleicher Inhibitorkonzentration einen sehr hohen Bedeckungsgrad 4 von 

0,9. Bei einem so starken Inhibitor diirfte der Bedeckungsgrad auch im Falle der 
Nickelabscheidung nicht mehr allzufern von diesem Wert entfernt sein. So wird die 
Oberflache von Inhibitoren in einem Umfange blockiert sein, dass keine zusammen- 
hangenden Niederschlaige mehr entstehen k6nnen. Es bildet sich die schwarze, lockere, 
pulvrige Niederschlagsform. Es war nicht méglich, von diesen Niederschlagen ein- 
wandfreie elektronenmikroskopische Abdriicke herzustellen. 
Die Arbeit wurde mit Unterstiitzung der Deutschen Forschungsgemeinschaft ausgefiihrt, der die 
Autoren zu besonderem Dank verpflichtet sind. 
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UNTERSUCHUNG DES ANODISCHEN AUFBAUS UND DER 
KATHODISCHEN REDUKTION DER SAUERSTOFF- 
BELEGUNG AN GLATTEN PT-ELEKTRODEN* 


W. BOLD und M. BreEITERt 
Physikalisch-Chemisches und Elektrochemisches Institut der Technischen 
Hochschule, Miinchen, Bundesrepublik Deutschland. 


Zusammenfassung—Durch Aufnahme von Strom-Spannungskurven mittels der potentiostatischen 
Dreiecksmethode wurde die anodische Ausbildung und kathodische Reduktion der Sauerstoff- 
belegung an glattem Platin in verschiedenen Lésungen und bei verschiedener Temperatur untersucht. 
Aus der Abhangigkeit der anodischen i/U-Kurven von der Spannungsgeschwindigkeit und der H*- 
Ionenkonzentration lasst sich schliessen, dass die kathodischen Teilstréme der beiden der Deutung 
zugrundegelegten Entladungsreaktionen zwischen +1,0 V und +1,5 V gegeniiber den anodischen 
vernachlassigbar sind. Die Stréme der hintereinander ablaufenden Entladungsreaktionen sind bei der 
Oxydation gleich und fiihren zur Entstehung einer Chemisorptionsschicht Pt—O. Mit Hilfe der 
Temkin’schen Ansatze wird die Spannungsunabhagigkeit des anodischen Stromes im Bereich +1,0 V 
bis +1,5 V erklart. Die kathodischen 7/U-Kurven unterscheiden sich in ihrer Form wesentlich von 
den anodischen, weil sich das die Vorgange beschreibende Differentialgleichungssystem fiir die Oxyda- 
tion wesentlich vereinfacht, dagegen nicht fiir die Reduktion. Die Vorgiange lassen sich mittels 
kinetischer Vorstellungen in zufriedenstellender Weise deuten. 


Abstract—The anodic formation and cathodic reduction of the oxygen coverage on smooth platinum 
was studied in different solutions and at different temperature by measuring the current/potential 
(i/U) curves obtained when a periodic triangular voltage is applied potentiostatically to the test 
electrode. It follows from the dependence of the anodic i/U curves upon the rate of variation of 
voltage and the H*-ion concentration that the cathodic partial currents are, between +1-0 V and 

1:5 V (Ey), negligible relative to the anodic partial currents of the two discharge reactions on which 
the interpretation is based. The currents of the consecutive discharge steps during the oxidation are 
equal, and lead to the formation of a chemisorbed layer Pt—O. The independence of the anodic 
current of the potential between +1-0 V and +1-5 V is explained with the aid of Temkin’s kinetic 
expressions. The cathodic i/U curves differ greatly from the anodic, because the system of differential 
equations which describe the processes simplifies considerably for the oxidation, but not for the 
reduction. The anodic and cathodic processes can be interpreted satisfactorily on kinetic concepts. 


Résumé—La formation anodique et la réduction cathodique de couches recouvrantes d’oxygéne sur 
du platine lisse ont été étudiées dans diverses solutions 4 différentes températures en mesurant les 
courbes courant/tension (i/U) obtenues en appliquant potentiostatiquement une tension périodique 
triangulaire a l’électrode. A partir de la variation des courbes anodiques i/U avec la vitesse de varia- 
tion de la tension anodique et la concentration des ions H* on conclut que entre +1,0 V et +1,5 V 
(Ey) les courants partiels cathodiques sont négligeables par rapport aux courants partiels anodiques des 
deux réactions de décharge sur lesquelles est basée l’interprétation des mesures. Les courants des 
deux réactions consécutives de décharge sont égaux durant l’oxydation et conduisent a la formation 
d’une couch d’adsorption Pt—O. Le fait que le courant anodique ne dépend pas du potentiel entre 
+-1,0 V et 1,5 V est expliqué a l'aide des relations de Temkin. La forme des courbes cathodiques i/U 
différe considérablement de celle des courbes anodiques parce que le systéme d’équations différenti- 
elles décrivant le processus se simplifie considérablement pour I’oxydation mais pas pour la réduction. 
Les processus anodiques et cathodiques peuvent étre interprétés d’une maniére satisfaisante a l'aide de 
concepts cinétiques. 


* Manuskript eingegagen am 28 Dezember 1960; auszugsweise vorgetragen auf der Diskussionsta- 
gungder Deutschen CITCE—Sektion iiber Deckschichtelektroden im Oktober 1960 im Physikalisch— 


Chemischen Institut der Universitat Erlangen. 
+ Research Laboratory, General Electric Company, P.O. Box 1088, Schenectady, N.Y., U.S.A. 
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1. EINLEITUNG 
IN MEHREREN Arbeiten sind in den letzten Jahren Untersuchungen iber die anodische 
Ausbildung und die kathodische Reduktion einer Sauerstoffbelegung an Elektroden 
aus Platin,!~* Iridium,’:* und anderen Edelmetallen*.* in verschiedenen elektrolytischen 
Lésungen beschrieben und diskutiert worden. Da eine ausfiihrliche Darstellung der 
Versuchsergebnisse weiter zuriickliegender Arbeiten in den zitierten Ver6ffentlichungen 
vorhanden ist, sei hier auf diese Literaturzusammenfassungen verwiesen. 

An Edelmetallelektroden bildet sich, wie die bisherigen Untersuchungen zeigen, 
bei anodischer Belastung vor dem Einsetzen der O,-Entwicklung eine Sauerstoffbe- 
legung der Oberflache aus. Dabei ist unter dem Begriff “‘Sauerstoffbelegung” eine 
Sauerstoff enthaltende Oberflachenverbindung zu verstehen, deren Zusammensetzung 
unbekannt ist. Die Entstehung der Sauerstoffbelegung priagt sich in einem charak- 
teristischen Verlauf der galvanostatisch gemessenen Ladekurven und der mit der 
potentiostatischen Dreiecksmethode aufgenommenen Strom-Spannungskurven aus. 
Bereits frihzeitig wurden die bei bestimmten Bezugsspannungen unter gewissen 
Versuchsbedingungen auftretenden Knickpunkte oder Stufen der Ladekurven mit 
der Bildung stéchiometrischer Oxyde in Zusammenhang gebracht. Giner* gibt in 
seiner Arbeit einen kritischen Uberblick der bisherigen diesbeziiglichen Interpreta- 
tionen. Ein Vergleich von U,-Werten, die in U,-pH-Diagrammen fiir die reversible 
Bildung st6chiometrischer Oxyde eingetragen sind, mit U,-Werten von Knickpunkten 
oder Stufen der Ladekurven fihrt bei den Platinmetallen zu keiner eindeutigen 
Identifizierung. Dies liegt daran, dass der anodische Aufbau und die kathodische 
Reduktion der Sauerstoffbelegung und auch der stéchiometrischen Oxyde an Edel- 
metallelektroden mit einer merklichen kinetischen Hemmung (Uberspannung) des 
elektrochemischen Vorganges verbunden sind. 

Die aus Ladekurven fiir den anodischen Aufbau oder die kathodische Reduktion 
der Sauerstoffbelegung erforderliche Zahl an C/cm? entspricht bei Beriicksichtigung 
des Rauhigkeitsfaktors einer einatomaren Belegung der Oberflache mit Sauerstoff- 
atomen bei der Bezugsspannung des Einsetzens der O,-Entwicklung. Dies ist ein 
Hinweis, dass es sich um eine Chemisorption von Sauerstoff handelt, jedoch kein 
Nachweis. Es lassen sich namlich nur indirekte Schliisse iiber die Verteilung der 
Sauerstoffatome auf der Elektrodenoberflache auf Grund der elektrochemischen 
Untersuchungen ziehen. Bekanntlich nimmt die Zahl der abgeschiedenen C/cm* 
wihrend der anodischen Bildung der Sauerstoffbelegung annihernd linear mit der 
Bezugsspannung zu. Dieses Verhalten wird in der vorliegenden Arbeit mit Hilfe 
gewisser kinetischer Ansatze fiir die Entladungsschritte, die zu einer Chemisorption 
von O-Atomen fiihren, gedeutet. Eine andere Interpretation,’ die auf der Vorstellung 
der unmittelbaren Bildung st6chiometrischer Oxyde auf begrenzten Oberflachenbezir- 
ken beruht, wird diskutiert und weniger wahrscheinlich gefunden. Der starke Unter- 
schied in der Form der anodischen und kathodischen i/U-Kurven lisst sich auf Grund 
der kinetischen Ansatze verstehen. Verschiedene andere Vorstellungen iiber den 
Mechanismus der Bildung und des Abbaues der Sauerstoffbelegung werden kritisch 
betrachtet. 

2. BESCHREIBUNG DER VERSUCHSERGEBNISSE MIT ALLGEMEINEN 
FOLGERUNGEN 

Die im folgenden beschriebenen Untersuchungen an glattem Platin wurden in 

einem zweiteiligen Versuchsgefiass durchgefiihrt. Die beiden Gefassteile waren ohne 
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Zwischenschaltung eines Hahnes miteinander verbunden. Die Versuchselektrode 
befand sich in der Achse eines platinierten Pt-Zylinders, der als Gegenelektrode 
diente. Versuchselektrode und Zylinder waren in dem einen Gefassteil und wurden 
mit Stickstoff bespiilt. Ein platiniertes Pt-Blech, das mit Wasserstoff bespiilt wurde, 
diente als Bezugselektrode im anderen Gefassteil. Die Bezugselektrode war immer 
im gleichen Elektrolyten und auf gleicher Temperatur wie die Versuchselektrode. 
Ein Glasmantel umgab die beiden Gefiassteile aussen und erméglichte in Verbindung 
mit einem Thermostaten die Einstellung verschiedener Elektrolyttemperaturen. Wie 
bei Will und Knorr® wurden Strom-Spannungskurven mit der potentiostatischen 
Dreiecksmethode aufgenommen. Die Bildung und Reduktion der Sauerstoffbelegung 
erfolgte periodisch ahnlich wie bei Hickling’ und Salkind und Ershler", die allerdings 
Ladekurven verwendeten. 

In Abb. I(a) und 1(b) sind bei 30°C am Platin in 2,3 M H,SO, gewonnene j/U-Kurven 
dargestellt. Die Dreiecksspannung lief periodisch mit der gleichen Spannungsge- 
schwindigkeit v = 1 V/sek zwischen -++0,05 V und einer Umkehrspannung, die von 
Versuch zu Versuch variiert wurde. Vor jeder Aufnahme wurde die Versuchselektrode 
fiinf Minuten lang bei + 1,6 V polarisiert. Anschliessend wurde die Dreiecksspannung 
angelegt und die i/U Kurve eine Minute nach dem Anlegen photographiert. Diese 
Vorbehandlung garantiert eine gleiche Aufrauhung der Oberflache und ist fiir einen 
Vergleich erforderlich, worauf bei der Besprechung der Ergebnisse von Abb. 2 
eingegangen wird. Es ist nur der Teil der gesamten Strom-Spannungkurve gezeigt, 
der der Ausbildung (anodischer Kurvenzug) bzw. der Reduktion (kathodischer 
Kurvenzug) der Sauerstoffbelegung und dem Doppelschichtgebiet entspricht. Der 
Ubergang zum Spannungsbereich der H-Adsorption ist eingezeichnet. Kurve a und 
bin Abb. I(a) und Kurve a in Abb. 1(b) sind Ausschnitte der direkt am Oszillographen- 
schirm erscheinenden i/U-Kurven. Die Kurven b und c in Abb. 1(b) sind in ihre 
anodischen und kathodischen Kurvenziige aufgetrennt und nach oben bzw. unten 
versetzt. 

Der Verlauf der Kurve cin Abb. 1(b) wurde bereits von Will und Knorr® diskutiert. 
Das Einsetzen der zur Ausbildung der Sauerstoffbelegung fiihrenden Reaktion driickt 
sich in einem Ansteigen der Stromdichte mit wachsender Spannung tiber den Wert 
der Stromdichte im Doppelschichtgebiet (circa +-0,4 V bis +-0,8 V) aus. Der Beginn 
der Sauerstoffbelegung liegt bei circa +-0,80 V, wie es auch bei Untersuchungen mit 
Ladekurven gefunden wurde. Das Reduktionsgebiet ist in kathodischer Richtung 
gebeniiber dem Aufbaubereich verschoben. Die Zunahme der Sauerstoffbelegung 
mit wachsender Umkehrspannung ist aus den anodischen Kurvenziigen ersichtlich. 
Der anodische Teil der Kurven a fiallt unter den gegebenen Versuchsbedingungen 
praktisch mit dem Verlauf der Kurven b und c im entsprechenden Spannungsbereich 
derselben Abbildung zusammen. Das Gleiche gilt fiir die anodischen Kurvenziige 
b und c. Obwohl die Stromdichte bei Kurve cin Abb. 1(b) fast dreimal kleiner als die 
bei der entsprechenden Spannungsgeschwindigkeit von Will und Knorr® gefundene 
ist, haben die i/U Kurven dieselbe Form. Es liegt demnach eine geringere Aufrauhung 
der Elektrodenoberflache bei den Versuchen von Abb. | vor. Wie Abb. 1(a) zeigt, 
erfolgt die Reduktion der Sauerstoffbelegung bereits bei kleiner Belegung mit einer 
merklichen Hemmung. Dies driickt sich in dem Vorhandensein eines Reduktions- 
maximums aus, in dessen Umgebung der grésste Teil der Belegung reduziert wird. 
Ein Vergleich des Verlaufs der i/U Kurven von Abb. I(a) im Sauerstoffbereich und im 
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Ass. 1(a) und 1(b). Mit der Potentiostatischen Dreiecksmethode gemessene Strom-Spannungs- 
Kurven in 2,3 M H,SO, bei v = 1 V/sek und variabler Umkehrspannung. 
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eingezeichneten Ubergangsgebiet zum H-Adsorptionsbereich, in dem die Elektroden- 
prozesse bekanntlich mit sehr geringer Hemmung ablaufen, macht dies deutlich. 
Das Reduktionsmaximum liegt bei niedriger Umkehrspannung etwa bei der Bezugs- 
spannung des Beginnes der anodischen Ausbildung der Sauerstoffbelegung und 
verschiebt sich mit wachsender Umkehrspannung in kathodischer Richtung. Das 
Auftreten des Reduktionsmaximums sprichtim Zusammenhang mit den Versuchsergeb- 
nissen tiber die H* lonen-Abhangigkeit der i/U Kurven dafiir, dass beim anodischen 
und kathodischen Vorgang zwei Elektrodenreaktionen, die verschieden stark gehemmt 
sind, hintereinander ablaufen. Die kathodischen i/U-Kurven sind unabhingig von 
der Umkehrspannung einander ahnlich. Dieser Befund weist darauf hin, dass bei der 
anodischen Bildung der Sauerstoffbelegung nicht zunachst ein niedriges Oxyd auf 
begrenzten Oberflaichenbezirken gebildet und spiter zu einem héheren Oxyd aufoxy- 
diert wird. Eine solche Méglichkeit wurde verschiedentlich diskutiert.2** In diesem 
Falle miisste das Reduktionsmaximum breiter oder aufgespalten sein. 

In einer Arbeit iiber die Wasserstoffadsorption am Platin wurde gefunden, dass 
die Fahigkeit der Oberflaiche fiir die Adsorption von H-Atomen mit wachsender 
Zeit nach der anfanglichen anodischen Aktivierung abnimmt. Dabei lief die angelegte 
Dreiecksspannung zwischen 0 und +-0,5 V hin und her, so dass keine intermediire 
Aktivierung durch Ausbildung der Sauerstoffbelegung erfolgte. Eine zufrieden- 
stellende Deutung der entsprechenden Versuchsergebnisse war, dass die Anderung 
des Oberflachenzustandes innerhalb der ersten zwanzig Minuten im wesentlichen 
durch eine Verringerung der durch die anfangliche Vorbehandlung hervorgerufenen 
Oberflichenrauhigkeit bedingt ist. Dabei wurde der Begriff “‘Rauhigkeit’ nicht 
naher erlautert. Eine ahnliche Erscheinung wurde im Bereich der Sauerstoffbelegung 


beobachtet. Abb. 2 illustriert dieses Verhalten fiir eine Spannungsgeschwindigkeit 
v = 1 V/sek bei 20°C. Die Pt-Elektrode wurde 5 Minuten in 2,3M H,SO, bei 
+1,6 V polarisiert. Dann wurde die Dreiecksspannung zwischen -+-0,05 V und 
verschiedenen Umkehrspannungen angelegt und fiir zwanzig Minuten belassen. 
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Ass. 2. Quotient der als Mass fiir die Wasserstoff- und Sauerstoffbelegung unter den anodischen 
i/U Kurven eine und zwanzig Minuten nach der Aktivierung ermittelten Flachen als Funktion 
der Umkehrspannung. 
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Graphische Integration der i/f-Kurven zwischen -+-0,05 V und +-0,4 V ergibt die 
gesamte Wasserstoffbelegung ,Q,, und zwischen +0,8 V und der jeweiligen Umkehr- 
spannung U die betreffende Sauerstoffbelegung Q, (U). Die Integration wurde eine 
Minute sowie zwanzig Minuten nach Anlegen der Dreiecksspannung durchgefiihrt 
und lieferte die anodischen Flachen F, (1) und F, (20) unter den i/U-Kurven fiir 
die Wasserstoff- und Sauerstoffbelegung. Abb. 2 zeigt den Quotienten der Flachen 
als Funktion der Umkehrspannung. Man erkennt, dass der Quotient fiir die Wasser- 
stoffadsorption sich dem Wert | erst bei einer Umkehrspannung von +-1,6 V nahert. 
Wie friiher gefunden,” ist er etwa gleich 0,5, wenn die Umkehrspannung unterhalb 
des Beginnes der Sauerstoffbelegung liegt. Fiir die Sauerstoffbelegung erreicht der 
Quotient den Wert | bereits von einer Umkehrspannung von -+-1,3 V an. Unterhalb 
von +-1,3 V sinkt er rasch mit abnehmender Umkehrspannung ab. Dieses unter- 
schiedliche Verhalten der Pt-Elektrode weist darauf hin, dass der bisher in unseren 
Arbeiten verwendete Begriff ‘““Oberflaichenrauhigkeit” in folgender Weise zu deuten 
ist. Der adsorbierte Sauerstoff geht koordinative Bindungen nicht nur mit den Pt- 
Atomen der ersten Metallschicht, sondern auch mit der zweiten oder dritten ein. 
Er dringt etwas in das Gitter ein und bewirkt eine Dehnung des Pt-Gitters an der 
Oberfliiche. Die Relaxationszeit des Dehnungsprozesses ist gross im Vergleich zu den 
bei den Ladekurven oder i/U-Kurven auftretenden Zeiten fiir den Aufbau oder die 
Reduktion der Sauerstoff- und Wasserstoffbelegung. Nach einer raschen Reduktion 
der Sauerstoffschicht kénnen je nach dem Ausmass der Sauerstoffbelegung H-Atome 
auch an Pt-Atomen der zweiten oder dritten Metallschicht adsorbiert werden. Es 
kann sich nur um die obersten Schichten handeln, da die Elektrolytzusammensetzung 
einen wesentlichen Einfluss auf die H-Adsorption hat.'-15-"4 

Die anodischen i/U-Kurven (vgl. Abb. I(a) und 1(b))zeigen ein schwaches Maximum 
mit einem sich anschliessenden flachen Minimum. Maximum und Minimum sind 
manchmal stirker, manchmal schwicher ausgebildet. Dementsprechend beobachtet 
man eine leichte Durchkriimmung bei den Ladekurven. Giner* spricht bei der 
Diskussion seiner anodischen Ladekurven (Vgl. Abb. 8 und 9 seiner Ver6ffentlichung) 
sogar vom Auftreten zweier Stufen und schlagt als mégliche Deutung vor, dass die 
Oxydation der Oberflaiche in zwei Schritten erfolgt, die in um etwa 0,5 V gegeneinander 
verschobenen Spannungsbereichen ablaufen. Gegen die Deutung einer Aufoxydation 
in getrennten Spannungsbereichen sprechen ausser unseren Ergebnissen auch die 
Versuche von Vetter und Berndt® tiber die pH-Abhingigkeit der Ladekurven am 
Platin. Man beobachtet eine deutliche Einbuchtung der Ladekurven nur fiir einen 
begrenzten pH-Bereich (0,3 = pH = 4). Die Ergebnisse von Vetter und Berndt 
lassen sich u.E. als Einfluss der Phasengrenze Pt/Lésung auf die Sauerstoffadsorption 
deuten. Giner’s Deutungsversuch schien durch die Versuche von Will und Knorr® 
bestitigt, die bei Erhéhung der Spannungsgeschwindigkeit eine Aufspaltung des 
Reduktionsmaximums in zwei kleinere Maxima fanden. Will und Knorr nahmen an, 
dass der adsorbierte Sauerstoff in einer starker und einer schwacher gebundenen 
Form vorliegt. Unverstandlich blieb bei ihrer Interpretation, dass der anfanglich 
abgeschiedene, stirker gebundene Sauerstoff mit wesentlich geringerer Uberspannung 
reduziert werden soll als der spiter abgeschiedene, schwiacher gebundene. Falls die 
von Will und Knorr bei héheren Spannungsgeschwindigkeiten beobachtete Aufspal- 
tung nicht durch den Potentiostaten im Zusammenwirken mit dem Versuchsgefass 
hervorgerufen wird, sollte sie auch bei Verwendung unseres anders konstruierten 
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40,8 
. 3. Strom-Spannungs-Kurven in | M HCIO, bei 25°C und verschiedenen Spannungsge- 
schwindigkeiten. 
Kurve a: v 0,2 V/sek 
Kurve b: v 1 V/sek 
Kurvec: v = 10 V/sek 


Versuchsgefisses auftreten. Abb. 3 zeigt i/U-Kurven am Platin in 1 M HCIO, bei 
Anderung der Spannungsgeschwindigkeit. Kurve a wurde mit v = 0,2 V/sek, 
Kurve b mit v = 1 V/sek und Kurve c mit v = 10 V/sek durchlaufen. Der anodische 
und kathodische Teil sind bei Kurve b und c wiederum gegeneinander verschoben. 
Die Temperatur des Elektrolyten betrug 20°C. Es handelt sich um eine andere 
Pt-Elektrode wie bei den Versuchen von Abb. 1. Die Stromdichten entsprechen den 
von Will und Knorr® beobachteten. Das Reduktionsmaximum spaltet nicht zwischen 
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v = 0,2 V/sek und v = 10 V/sek auf. Dasselbe gilt fiir Messungen in 2,3 M H,SQ,. 
Nach den Messungen von Will und Knorr dagegen erfolgte eine deutliche Aufspal- 
tung des Maximums bei v = 5 V/sek. Bei Wiederholung der gleichen Messungen in 
dem friiher von Will verwendeten Gefiss trat dagegen die Aufspaltung auf. Es 
zeigte sich weiterhin, dass die Aufspaltung des Reduktionsmaximums in empfind- 
licher Weise von der Amplitude der Dreiecksspannung bei héherer Spannungsge- 
schwindigkeit abhing. Durch geeignete Wahl der Amplitude war es méglich, im Will’ 
schen Gefiiss ein einziges Maximum wie bei unseren Messungen zu erhalten. Diese 
Ergebnisse besagen, dass der von Will und Knorr beobachtete Aufspaltungseffekt 
durch die Apparatur und nicht durch den elektrochemischen Reduktionsvorgang 
bedingt war. Die Form der i/U-Kurven der Ionisation und Ausbildung der Wasser- 
stoffadsorptionsschicht ist weniger anfallig gegen St6érungen bei hohen Spannungs- 
geschwindigkeiten, da die Reaktionen in diesem Bereich sehr schnell sind. 

Aus den Messungen von Will und Knorr® kann man entnehmen, dass die Strom- 
dichte beim anodischen Durchlauf im Spannungsbereich + 1,0 V bis +-1,5 V annahernd 
proportional zu der Spannungsgeschwindigkeit v ist. Die Stromdichte ist in erster 
Niherung konstant, was dem nahezu linearen Verlauf der anodischen Ladekurven 
in dem gleichen Potentialbereich entspricht. Zu dem gleichen Ergebnis fiihrten 
unsere Messungen in 2,3 M H,SO, und | M HCIO,. Man kann dies auch aus einem 
Vergleich der Kurven a, b und c von Abb. 3 ersehen. Die Proportionalitaét zwischen 
Stromdichte und Spannungsgeschwindigkeit liesse sich in einfacher Weise erklaren, 
wenn wie im Wasserstoffadsorptionsgebiet das Entladungsgleichgewicht eingestellt 
wire.“ Ahnlich wie im Wasserstoffadsorptionsgebiet verlaiuft im untersuchten 
Spannungsbereich der anodische Aufbau bzw. der kathodische Abbau einer Ober- 
flichenverbindung nur infolge von Entladungsvorgingen, wobei eventuell die 
Wasserdissoziation als homogene Reaktion vor-bzw. nachgelagert ist. Die Mit- 
wirkung von molekularem Sauerstoff ist vernachlassigbar. Die Irreversibilitat, die 
sich in einer Verschiebung des Reduktionsbereiches gegeniiber dem Aufbaugebiet 
ausdriickt, schliesst jedoch die Annahme aus, dass das Gleichgewicht aller Entladungs- 
schritte eingestellt ist. 

Die in Abb. I(a) und 1(b) dargestellten Versuchsergebnisse deuten darauf hin, dass 
im untersuchten Bereich nur eine einzige Oberflachenverbindung auf-bzw. abgebaut 
wird. Die mit grésseren Stromdichten gemessenen anodischen Ladekurven geben 
einen Hinweis, dass es sich um eine Chemisorptionsschicht Pt-O handelt. Das 
Verhiltnis zwischen der zum anodischen Abbau der vollstandigen Wasserstoff- 
adsorptionsschicht erforderlichen Zahl ,Q;, an C/cm*® und der zur Ausbildung der 
Sauerstoffschicht benGtigten Q, ist naimlich annihernd gleich zwei.” Da im Wasser- 
stoffadsorptionsgebiet eine einatomare Belegung mit H-Atomen vorhanden ist, 
spricht der Quotient zwei dafiir, dass bei den Ladekurven vor Beginn der Sauer- 
stoffentwicklung eine einatomare Pt—O-Schicht gebildet wird. Man muss zu dem 
Vergleich von ,Q,;, und Q, anodische Ladekurven mit grossen Stromdichten heran- 
ziehen, da bei kleineren Stromdichten ein Teil der Sauerstoffatome innerhalb der 
Zeit der Ausbildung der Sauerstoffbelegung ins Metallinnere abdiffundieren kann. 
Man erhalt dann einen grésseren Qo-Wert fiir den anodischen Aufbau als fiir die 
kathodische Reduktion der Sauerstoffbelegung.*.» Die Lésung von Sauerstoffatomen 
im Metallinneren spricht ebenfalls fiir eine Chemisorptionsschicht Pt—O und nicht 
fiir andere Oberflachenverbindungen wie Pt-OH oder Pt-OOH. Das Auftreten der 
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Maximums und flachen Minimums der i/U-Kurven kann durch eine sich mit der 
Belegung andernde Adsorptionswiarme in ahnlicher Weise gedeutet werden wie fiir 
den Wasserstoffadsorptionsbereich.”:'® Beim anodischen Aufbau werden zuniichst 
die Stellen mit relativ grosser und anschliessend die Stellen mit geringer Adsorptions- 
wirme belegt. Ahnlich wie im Wasserstoffadsorptionsbereich wird es méglich sein, 
den linearen Zusammenhang zwischen Belegung und Bezugsspannung mit den 
Temkin’schen Ansatzen” in erster Naherung zu beschreiben. 

Um den Einfluss der H*-lonenkonzentration auf den anodischen Aufbau und die 
kathodische Reduktion der Sauerstoffbelegung zu untersuchen, wurden i/U Kurven 
in 5 N NaCloO, + 10°? N HCIO,, 5 N NaClO, + 10°? N HCIO, und 5 N NaClo, + 
10-' N HClO, bei Zimmertemperatur (25°C) gemessen. Bei einer derartigen Wahl 
des Fremdelektrolyten hat man eine gute Leitfahigkeit des Elektrolyten und einen 
konstanten Aktivitatskoeffizienten fiir die H*-lonen. Abb. 4(a) zeigt die anodischen 
Kurvenziige mit dem Ubergang zur Reduktion fiir die angegebenen Lésungen bei 
v = 1 V/sek. Die Bezugsspannungen auf der Abszisse beziehen sich dabei auf eine 
Wasserstoffelektrode in 5 N NaClO, + 10-' N HCIO,. Sie wurden fiir die Messungen 
in 5N NaClO, + 10° N HClO, und 5N NaClO, + HClO, auf diese 
Bezugselektrode umgerechnet. Man erkennt, dass die Kurvenform erhalten bleibt. 
Der Beginn der Sauerstoffbelegung verschiebt sich mit abnehmender H*-Ionen- 
konzentration mit etwa 60 mV/log c,,° in kathodischer Richtung, wie es bereits von 
Vetter und Berndt*® mittels Ladekurven gefunden wurde. Ein Einfluss der H*- 
lonenkonzentration besteht nur in einem Spannungsbereich von etwa +0,1V 
gerechnet von dem Beginn der Sauerstoffbelegung. Die Stromdichte ist unabhingig, 
von der H*-lonenkonzentration in dem Spannungsbereich, wo sie naherungsweise 
konstant bleibt. Hieraus lisst sich folgern, dass im letzteren Spannungsbereich die 
Riickreaktionen der anodischen Entladungsschritte vernachlassigbar sind. In einem 
Bereich von etwa -+-0,1 V, gerechnet von dem Beginn der Sauerstoffbelegung, haben 
dagegen die Riickreaktionen einen Einfluss. Die kathodischen Kurvenziige in Abb. 
4(b) zeigen im Gegensatz zu den anodischen einen H*-Ioneneinfluss im gesamten 
Verlauf. Die steigende H*-lonenkonzentration begiinstigt erwartungsgemiss die 
Reduktion. Im Zusammenhang mit den kathodischen i/U-Kurven sei noch 
erwaihnt, dass unter den gewahlten Versuchsbedingungen (Spannungsgeschwindigkeit 
und Intensitét der N,-Bespiilung der Versuchselektrode) ein geringer Einfluss der 
Transportvorginge fiir die Nachlieferung der H*-Ionen in 5 N NaClO, + 10°? N 
HCIO,, dagegen nicht in 5 N NaClO, + 10°? N HCIO, und 5 N NaClO, + 107! N 
HCIO, besteht. Dies konnte durch Variation der Spannungsgeschwindigkeit nachge- 
wiesen werden und steht in Ubereinstimmung mit friiheren Untersuchungen iiber 
die Transitionszeit fiir die Verarmung der H*-lonen an der Oberflache bei katho- 
dischen galvanostatischen Einschaltvorgingen.'® 

Die Schliisse kénnen an dem folgenden Reaktionsschema, das der Deutung in 
sauren Lésungen zu Grunde gelegt wird, prazisiert werden. Fiir den anodischen 
Vorgang kommen die zwei Reaktionen in Betracht: 


(1) 
(2) 


Dabei wird angenommen, dass die Dissoziation des Wassermolekiils, die auch in 


Pt + H,O > Pt—OH + Ht + e&- 


Pt—OH — Pt—O + H*+ e- 


lin 
Ole 
5 
1961 
€ 
‘ 


154 W. und M. BrREITER 


Form einer vorgelagerten Reaktion erfolgen kénnte, mit dem Entladungsschritt zu 
einer Reaktion verkniipft ist. Die H*-lonenabhangigkeit in einem Spannungsbereich 
von -+-0,1 V am Anfang der Sauerstoffbelegung und die Verschiebung mit 60 mV/ 
log cy+ erfordert, dass eine der beiden Riickreaktionen anfangs eine Rolle spielt. Die 
Versuchsergebnisse lassen keine Entscheidung zu, um welche es sich handelt. Es sei 
die wahrscheinliche Annahme gemacht, dass es die Riickreaktion | ist. Das Gleich- 
gewicht der Reaktion | ist dann zu Beginn der Ausbildung der Sauerstoffbelegung 
niiherungsweise eingestellt und liefert die experimentell gefundene Verschiebung des 


(a) 


HCLO, 


10'n HCLO, 
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Ass. 4(a) und 4(b). Anodischer und kathodischer Teil der i/U-Kurven bei verschiedener 
H*-lo-nenkonzentration 
Kurve a: in 5 N NaClO, + 10-* N HCIO, 
Kurve b: in 5 N NaCloO, + 10°? N HCIO, 
Kurve c: in 5 N NaClo, + 10°' N HCIO, 


Einsetzens der anodischen Ausbildung mit der H*-lonenkonzentration. Dement- 
sprechend nimmt die Stromdichte bei gleicher Spannung im Anfangsbereich nahezu 
umgekehrt proportional zu cy,” ab, Reaktion 2 ist stark gehemmt. Mit wachsender 
Spannung wird die Riickreaktion | vernachlissigbar, und die Stromdichte wird 
unabhingig von c,,. Die kinetischen Ansitze fiir den Aufbau und die Reduktion 
der Sauerstoffbelegung werden naher im Abschnitt 3 diskutiert. 

In Abb. 5 werden i/U Kurven untereinander verglichen, die an derselben Pt- 
Elektrode mit v = 0,5 V/sec bei Zimmertemperatur in 4 M H,SO, und 0,1 M NaOH 
aufgenommen wurden. Die Dreiecksspannung lief zwischen -++-0,05 V und +1,5 V. 
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Als Bezugselektrode diente wie bisher eine Wasserstoffelektrode im gleichen Elektro- 
lyten. Es wurde der Bereich der Wasserstoffbelegung miteingezeichnet. Im Wasser- 
stoffadsorptionsbereich spiegeln die i/U-Kurven den starken Einfluss der Elektrolyt- 
zusammensetzung auf ihre Form wieder.’* Die anodischen i/U-Kurven im Gebiet 
der Sauerstoffbelegung weisen eine gewisse Ahnlichkeit auf. Das Doppelschichtgebiet 
ist allerdings in der alkalischen Lésung nicht mehr deutlich ausgepriigt, wie es bereits 


Ass. 5(a) und 5(b). i/U-Kurven an derselben Pt-Elektrode in 2,3 M H,SO, und 0,1 M NaOH 
bei 25°C. 


von Slygin und Frumkin" beobachtet wurde. Es lasst sich deshalb der Einsatzpunkt 
fiir den Beginn der Sauerstoffbelegung nicht mehr genau angeben. Auf Grund der 
i/U Kurven, die solche Punkte besser als Ladekurven zu bestimmen gestatten, ware 
dies am Platin bei etwa +0,5 V der Fall. Es erscheint daher die von Vetter und 
Berndt® aus den Ladekurven angegebene pH-Abhiangigkeit der Bildung der Sauerstoff- 
belegung fiir alkalische Lésungen nicht vdllig gesichert. Zwischen +1,0 V und 
1,3 V verlauft die anodische i/U-Kurve in 0,1 N NaOH parallel zur Abszisse. Die 
Stromdichten in 4 M H,SO, und 0,1 M NaOH sind in diesem Bereich nahezu gleich. 
Dies deutet daraufhin, dass der Aufbauprozess etwa mit gleicher Hemmung in beiden 
Lésungen verlaiuft. Die Sauerstoffentwicklung setzt in der alkalischen Lésung 
friiher (bei etwa +1,3 V) als in der sauren ein. Das Reduktionsgebiet ist in der 
alkalischen Lésung starker ins Kathodische gegeniiber dem Aufbaugebiet als in der 
sauren Lésung verschoben. Der Beginn der Wasserstoffadsorption und das Ende 
der Reduktion der Sauerstoffbelegung iiberlappen sich in 0,1 M NaOH. Die fiir 
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saure Lésungen gezogenen Schliisse lassen sich bei Beriicksichtigung der entsprechen- 
den Reaktionen fiir alkalische Lésungen auf die letzteren Lésungen iibertragen. 
Abb. 6 zeigt bei verschiedenen Temperaturen am Platin in 2,3 M H,SO, mit der 


/ 


3,48 


Ass. 6. i/U-Kurven bei verschiedenen Temperaturen in 2,3 M H,SO, 


potentiostatischen Dreiecksmethode aufgenommene Stromspannungskurven. Die 
Spannung lief periodisch mit v = 1 V/sec zwischen 0 und +1,45 V. Es ist wiederum 
nur der Teil der Stromspannungskurve dargestellt, der der Ausbildung und Reduktion 
der Sauerstoffbelegung entspricht. Die anodischen und kathodischen Kurvenziige 
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sind bei Kurve b und c aufgetrennt und versetzt in der Ordinate gezeichnet. Ausser- 
dem ist an den i/U-Kurven eine Doppelschichtkorrektur angebracht. Der Doppel- 
schichtstrom wurde von dem jeweiligen Gesamtstrom abgezogen unter der Annahme, 
dass er fiir das untersuchte Spannungsintervall konstant und gleich dem Strom im 
Doppelschichtgebiet (-++-0,4 V bis 0,8 V) ist. Man erkennt aus Abb. 6, dass die Form 
der anodischen i/U Kurven im untersuchten Temperaturbereich praktisch erhalten 
bleibt. Dagegen erfolgt die Reduktion der Sauerstoffbelegung mit wachsender 
Temperatur in einem schmaler werdenden Spannungsintervall. Das Reduktions- 
maximum verschiebt sich nach rechts. Es gilt naherungsweise fiir alle Temperaturen 


Qanoa = Oxatn (Vgl. Tab. 1). 


TABELLE 1. ZAHL DER C/CM? FUR DEN ANODISCHEN AUFBAU 
(Qanoa) UND DIE KATHODISCHE REDUKTION (Qyatn) 
FUR DIE SAUERSTOFFBELEGUNG BEI VERSCHIEDENEN 
TEMPERATUREN 


—-7T7C | WC 70°C 


Qanoa (C/cm?*) 36-10 | 65-104 
Qxatn (C/cm*) | 


Die Q-Werte wurden an derselben Pt-Elektrode erhalten wie die Versuchsergeb- 
nisse von Abb. 1. Der niedrige Absolutwert von Q wurde bereits bei der Beschreibung 
von Abb. | mit einem geringen Rauhigkeitsfaktor gedeutet. Aus den bisherigen 
Versuchsergebnissen kann noch nicht geschlossen werden, ob die Zunahme von Q 
mit wachsender Temperatur in Tab. | als eine Zunahme des chemisorbierten 
Sauerstoffs oder als eine Vergrésserung des Rauhigkeitsfaktors in dem im Zusammen- 
hang mit Abb. 2 diskutierten Sinn zu interpretieren ist. 


3. DISKUSSION 

Der Verlauf der anodischen und kathodischen i/U-Kurven lasst sich auf Grund 
der im folgenden diskutierten kinetischen Ansatze fiir das bereits besprochene 
Reaktionsschema (GI. 1 und 2) verstehen. Es werden mit i, bzw. 1, der anodische 
bzw. kathodische Teilstrom der Reaktion | (vy = 1) und der Reaktion 2 (vy = 2) 
bezeichnet, mit 6, der Belegungsgrad mit OH-Radikalen und 6, der Belegungsgrad 
mit O-Atomen. Dann gilt fiir den anodischen Aufbau iiber Reaktion 1 und 2, 
der zuniachst besprochen wird: 


dO, 
dt 
dO 


at Ig (4) 


I'F 


i = i, + iy. (5) 


ist die maximale Oberflaichenbelegung in C/cm?. Die Differentialgleichungen 
3 und 4 sind nicht allgemein integrierbar, da die Abhangigkeit der Teilstréme von 
6, und 6, unbekannt ist. Sie lassen sich jedoch fiir den Spannungsbereich, wo i 


ig 
Ole 
ics. 
a 
(i, — i,) — i, =i — 2i, (3) 
q : 


W. BOLD und M. BREITER 


158 


praktisch konstant ist, diskutieren. Experimentell wurde in diesem Bereich eine 
Proportionalitat zwischen i und v der Form: 


i=k-v (6) 


festgestellt, wobei die Proportionalitatskonstante k unabhingig von der Bezugs- 
spannung ist. Diese Beziehung lasst sich mit folgenden Ansatzen erklaren: 


i, = i, = if2 (7) 


| UF UF\ 
k, exp (—mo, ks, exp (8) 


Es werden die Temkin’schen Ansitze’’ fiir heterogene Katalyse bei gleichzeitiger 
Adsorption mehrerer Stoffe verwendet und 4, < 4, gesetzt. Die letztere Annahme 
bedeutet keine Einschrankung, da auch der kinetische Ansatz mit exp (—79,) anstatt 
9, als konzentrationsabhingiger Faktor zu einem mit den Experimenten in Uberein- 
stimmung stehenden Ergebnis fiihrt. k,, k, sowie m, n, « und # sind Konstante. 
Aus Gl. 4 folgt: 


kv:t 
5 


= 


(9) 


FT(0, — 6's) 


Die Zeit ¢ wird von -++-1,0 V an gerechnet, und 6,’ ist der Belegungsgrad mit O- 
Atomen bei +1,0 V. Da sich auch die Bezugsspannung linear mit der Zeit andert, 


1,0 Uf, (10) 


ist der lineare Zusammenhang zwischen # und U gewihrleistet. Die Stromdichte 

bleibt unabhingig von U. Dabei hangt m auf Grund des Ansatzes (8) gemiiss 

RTk 


(11) 


m 


mit den anderen Konstanten zusammen und ist unabhingig vom Rauhigkeitsfaktor, 
wie es die Experimente erfordern (vgl. Abb. 1b und Abb. 3, wo verschiedene Rauhig- 
keitsfaktoren vorliegen). Bei 


FV ~ 5- 10-4 C/em?, —~ ~ 0,05 V 
aF 


Es ist noch nachzuweisen, dass die Bedingung 


2; 12) 
( 


erfiilllt ist, damit Gl. 7 nicht im Widerspruch zu Gl. 3 steht. Mit Hilfe von GI. 8 und 
FT =~ 5- 10-4 lasst sich die Ungleichung 12 umformen in: 


exp ( — ara 10" (“) (13) 


und 

Asec 
k = 2-10-%*—— ist m= 10. 
V 
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Die Grosse (= wurde bei U = +-0,85 V aus den Kurven von Abb. 3 mit i, = i, = i/2, 


RT 
6, ~ 0,01 und == ~ 0,05 V abgeschatzt und zu 0,01 gefunden. Bei -+-0,85 V ist 


6, + 0, ~ 0,05. U wurde auf +0,80 V als Anfangswert bezogen. Die Ungleichung 
12 ist demnach im Spannungsbereich zwischen +-1,0 V und +-1,5 V erfiillt. 

Fiir die Reduktion gilt ein 4hnliches Gleichungssystem wie fiir den Aufbau der 
Sauerstoffbelegung. Man erhalt die Gleichungen, indem man i, in Gl. 3 und Gl. 4 
durch i, — 7, ersetzt. Eine Diskussion des Gleichungssystems fiir die Reduktion ist 
schwierig, da die kathodischen i/U-Kurven im Gegensatz zu den anodischen keinen 
Verlauf aufweisen, der eine Vereinfachung auf Grund von Vernachlassigungen 
gestattet. Aus den anodischen i/U-Kurven folgte, dass i, >1,undi, >i, fiir +1,0 V< 
U = +1,5V ist. Dementsprechend setzt eine merkliche Reduktion der Sauer- 
stoffbelegung beim kathodischen Durchlauf erst von U ~ +-1,0 V ab ein (vgl. Abb. 1 
und 3). Bei der zwischen +1,5 V und +-0,8 V stattfindenden Reduktion muss man 
in der Theorie die anodischen Teilstr6me mitberiicksichtigen. Die Mitwirkung der 
anodischen Teilstréme i, und i, bei der Reduktion erklart, warum der grésste Teil der 
Reduktion in einem engeren Spannungsbereich vor sich geht als die Oxydation. 
Der kathodische Vorgang erscheint weniger “‘irreversibel” als der anodische. Des- 
wegen entspricht jedoch der bei intermittierenden kathodischen Ladekurven nach 
Stromunterbrechung auftretende nahezu horizontale Ast keinem Gleichgewichtswert 
im thermodynamischen Sinn. Die verschiedene Form der anodischen und kathodi- 
schen i/U-Kurven wird auf Grund des Differentialgleichungssystems verstandlich. 
Der anodische Kurvenzug ist nur unter speziellen Voraussetzungen, die bei der 
Reduktion nicht erfiillt sind, méglich. Ein erster rechnerischer Versuch", die katho- 
dische Reduktion als eine Entladungsreaktion erster Ordnung beziiglich @, darzustel- 
len, misslang in Ubereinstimmung mit den eben entwickelten Vorstellungen. 

Der lineare Zusammenhang zwischen Bezugsspannung und Belegung beim 
anodischen Aufbau wurde im vorausgehenden mit Hilfe der Temkin’schen Ansitze 
gedeutet. Eine andere Interpretation® wire, dass verschiedene Oxyde auf begrenzten 
Bezirken der Oberflache gebildet werden und die Bildung niedriger Oxyde noch nicht 
beendet ist, wenn die héheren Oxyde bereits entstehen. Die gemessene Spannung 
wire dann eine Mischspannung aus den fiir die Bildung der einzelnen Oxyde massge- 
benden verschiedenen Bezugsspannungen. In dieser Vorstellung ist implizit die 
Annahme enthalten, dass die Ausbildung jedes der einzelnen Oxyde nicht unter 
konstanter, sondern mit der Zeit zunehmender Uberspannung vor sich geht. Diese 
Uberspannung kénnte ihre Ursache in Transportvorgingen oder heterogenen 
Reaktionen haben. Man sollte erwarten, dass sich diese Hemmung bei verschiedenen 
Durchlaufgeschwindigkeiten verschieden stark bemerkbar macht, d.h. die Form der 
anodischen i/U-Kurven sollte sich bei Variation von v andern. Nach Will und 
Knorr® sowie unseren Untersuchungen ist dies jedoch nicht der Fall fiir 0,1 V/sec : 
v = 30 V/sec. Aus diesem Grunde ist die Interpretation mittels der Entstehung 
verschiedener Oxyde unwahrscheinlicher als die hier gegebene Deutung. Auch 
Versuche in der Gasphase sprechen dafiir, dass eine gleichmiassig iiber die Oberflache 
verteilte Schicht bei der Chemisorption von Sauerstoff entsteht. 

Unsere Deutung unterscheidet sich wesentlich von der von Laitinen und Enke® 
gegebenen. Laitinen und Enke postulierten, dass die Bezugsspannung im Bereich 
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der Ausbildung und Reduktion der Sauerstoffbelegung durch den O,-Entwicklungs- 
prozess bestimmt wird. Sie verstehen darunter das Redoxsystem O,/H,O. Diese 
Annahme erscheint zweifelhaft, da die zur O,-Bildung fiihrende Reaktion nicht 
unterhalb der thermodynamisch berechenbaren Abscheidungsspannung von etwa 
-+-1,2 V verlaufen kann. Dabei hat der Sauerstoffpartialdruck wegen der grossen 
Irreversibilitat der Reaktion praktisch keinen Einfluss. In ahnlicher Weise kann 
man bei der stark irreversiblen H,-Entwicklung am Quecksilber keinen Unterschied 
feststellen, ob die Lésung mit H, oder N, bespiilt wird. Giner* findet dementsprechend 
keinen Einfluss der O,-Bespiilung auf die Nachpolarisationskurven nach anodischer 
Belastung. Giner erklart den von ihm beobachteten O,-Einfluss auf die Ruhespannung 
durch das Auftreten eines kathodischen Teilstromes, der zur H,O,-Bildung fiihrt. 
Man hat dann eine zweifache Elektrode. Die anodischen Nachpolarisationskurven 
bestehen aus zwei Abschnitten, ihr Verlauf kann wie folgt gedeutet werden. Wahrend 
des relativ schnellen anfanglichen Abfalles der Bezugsspannung mit der Zeit erfolgt 
ein teilweiser Ausgleich der in der Doppelschicht vorhandenen Ladung iiber die 
gehemmten Entladungsvorgange. Dann schliesst sich ein langsamer Vorgang der 
kathodischen Selbstzersetzung der Chemisorptionsschicht tiber die Entladungsreak- 
tionen an. 

Die Arbeit wurde mit Unterstiitzung der Deutschen Forschungsgemeinschaft und 
des Fonds der Chemischen Industrie durchgefiihrt, denen wir dafiir danken. 
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Ee A SIMPLE POTENTIOSTAT FOR GENERAL 
LABORATORY USE* 

4 A. HICKLING 

4 : University of Liverpool, England 


Abstract—A very simple electronic potentiostat for general laboratory use is described which will 
maintain the potential of a working electrode within +0-01 V of a set value over any desired period, 
the output current supplied being automatically controlled in the range 0 to 0-3 A. By combining this 
basic instrument with a saturable reactor currents of any magnitude can be controlled without appreci- 
able waste of electrical power. Applications and further possible developments of the potentiostat 


are discussed. 


Résumé—On décrit un simple potentiostat électronique d'utilisation générale en laboratoire qui 
permet de maintenir le potentiel d’une électrode 4 moins de +0,01 Vd ‘une valeur donnée pendant 
une période de temps indéfinie le courant débité étant contrdélé automatiquement dans l’intervalle de 0 
a 0,3 A. En combinant cet instrument de base avec un réacteur saturable des courants de grandeur 
quelconque peuvent étre contrélés sans perte de puissance appréciable. On discute les applications et 
les développements ultérieurs possibles de ce potentiostat. 


Zusammenfassung—Es wird ein sehr einfacher elektronischer Potentiostat beschrieben, der das 
vorgewahlte Potential einer Arbeitselektrode innerhalb +-0,01 V uber einen beliebigen Zeitraum 
konstant zu halten erlaubt durch automatische Regelung des abgegebenen Stromes im Bereich von 
0 bis 0,3 A. Durch Kombination dieses Instrumentes mit einem magnetischen Verstarker kénnen 
Stréme beliebiger Grosse beinahe leistungslos geregelt werden. Anwendungsbeispiele und weitere 
Entwicklungsméglichkeiten des Potentiostaten werden diskutiert. 


INTRODUCTION 


IN 1942 the present author introduced! the idea of the automatic control of the poten- 
tial of a working electrode and described an electronic device to achieve this for which 


* he coined the name potentiostat. Since that time the potentiostatic method has become 
a an established electrochemical technique, and a large number of potentiostats, some of 
‘as very considerable complexity, have been described in the literature.” All potentiostats 
operate on the same general principle in that the potential difference between the 
i‘ working electrode and a suitable reference electrode is continually compared with a 
7 voltage derived from a potentiometer, and the difference between the two—the error 


signal—is amplified and used to control the current passing through the electrolytic 
cell in such a way that the error signal is minimized. The great variety of potentiostats 
arises from the different methods used for amplifying the error signal, and for the 
control of the cell current, this latter being variously achieved by electronic, electro- 
mechanical or electromagnetic devices. The ideal general purpose laboratory potentio- 
stat should be sensitive to potential shifts of about 0-01 V or less, it should be 
practically instantaneous in response and of high input impedance, and it should be 
capable of controlling currents varying from 10~* to at least 10 A; furthermore it 
should not require any adjustment other than setting the potentiometer voltage, and 
above all for general utility it should be compact and cheap. 


* Manuscript received 31 December 1960. 
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A potentiostat which goes a long way towards meeting these requirements has been 
in use in the author’s laboratory for the past 6 years. It is the final result of potentio- 
stat development over a long period, and it has proved so trouble-free in operation that 
it may be of interest to electrochemists generally who require a very simple instrument 
in order to employ potentiostatic techniques. The basic instrument meets the following 
specification. It is a rectifier working from the a.c. mains, and its output voltage can be 
varied from 0 to 300 V and the current from 0 to 0:3 A. This output is controlled 
entirely by an error signal of about 0-01 V, and the potential of the working electrode 
can be maintained within + 0-01 V of a set value over any desired period. The instru- 
ment is all electronic and virtually instantaneous in response, and the current drawn 
from the control circuit is less than 10-* A. It is furthermore independent of mains 
voltage and will work without adjustment over periods of several months. It is com- 
pletely housed in a cabinet of dimensions 45 = 30 x 25cm and the cost of the com- 
ponent parts is less than £25. The potentiostat may be used either for anodic or 
cathodic polarization, or by using it in a bridge circuit current may be passed in either 
direction through the cell. The instrument will serve also as a current stabilizer and a 
sensitive and extremely powerful relay for general laboratory purposes; a change of 
potential in any circuit of 0-01 V will serve to switch on or off about 100 W of d.c. 
power and this can be very effectively utilized in processes such as potentiometric 
titration. 

The potentiostatic control of heavy currents is achieved by using the output of the 
basic potentiostat as the control current in a saturable reactor. This in turn is used to 
control the a.c. input to any kind of rectifier which may be desirable. In this way 
currents of any magnitude can be controlled without appreciable waste of electrical 


power; for general laboratory work currents of up to 10 A are usually adequate and 
have been used in this way, but there is no obvious reason why the method could not be 
applied to much greater currents and even to large scale electrolytic processes. The use 
of an electromagnetic link such as a saturable reactor necessitates a slight time delay in 
the response of the cell current to electrode potential change, but for many purposes 
this is not a serious limitation. 


BASIC POTENTIOSTAT—CIRCUIT AND CONSTRUCTION 

The general circuit of the basic potentiostat is shown in Fig. |. Direct current is fed 
from a rectifier El to the output terminals through a high current valve V3 and its 
magnitude is varied by means of the potential impressed on its grid by the control 
circuit. This latter is a version of the familiar Schmitt trigger circuit? in which two 
halves of a twin triode V1/V2 are coupled through a common cathode resistor RI. 
For high values of RI the Schmitt trigger circuit functions as a relay in which the 
current through V2 is switched on and off at two different control voltages,’ but as RI 
is decreased these values become closer together until eventually they coincide. In 
this condition, as discussed by Colebrook,° the circuit behaves as a d.c. amplifier of 
very high sensitivity, the amplification decreasing as R1 is further reduced. By adjust- 
ing RI to just below its critical value, stable voltage amplification of about 5000 times 
can be obtained provided the operating d.c. voltages E2, E3 and E4 are provided from 
independent small rectifiers. The voltage swing on the anode of V2 is then sufficient 
when impressed on the grid of V3 through the negative bias ES to vary the main current 
from zero up to its maximum value for a change of input control voltage of about 
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0-01 V. By setting E4 at an appropriate value and using R2 as a fine control, the set 
input voltage at which the control circuit operates can be accurately adjusted to 0 V. If 
now the input to the control terminals is provided by a working voltage opposed by a 
potentiometer in the correct sense, the current will be automatically adjusted to such a 
value that the two voltages are equal within 0-01 V. 

For satisfactory continuous operation of the potentiostat, the set input potential at 
which the control circuit operates must of course remain constant. Although all the 
d.c. voltages El, E2, E3, E4 and ES are derived from built-in rectifiers described below 
and variations in them tend to cancel out to some extent, the circuit as originally 


V2 vi 


10 6SL7GT | 


SRI 
E2 and E3 206 | 
— Control + 


Output 


Fic. 1. General circuit of basic potentiostat. 


used was affected by fluctuations in mains voltage. It was discovered, however, 
that this difficulty could be very easily surmounted by using a valve as the anode 
load of V1 instead of a fixed resistance, and this is the function of V4 which is 
half a twin triode identical with V1/V2. The resistance of this valve is dependent on its 
grid bias which is governed by the resistor in its cathode lead. By changing the value 
of this resistor it was found that the direction of shift of the input voltage with mains 
voltage variation could be reversed, and an optimum value of the resistor was found at 
which the critical input voltage was completely independent of mains voltage. With 
the circuit as shown the critical input voltage is constant within 0-01 V at any a.c. mains 
voltage between 150 and 250 V without adjustment. No considerable shift in the 
critical input voltage occurs even in the first 5 min after switching on while thermal 
equilibrium is being set up, and the potentiostat can be used almost immediately if 
desired. 

The circuit components are in general sufficiently indicated in Fig. | and need little 
additional description. The main output valve V3 is a beam tetrode, Ediswan 12E1, 
which is used triode-connected; it has a very high working anode current of 0:3 A and 
this can be substantially exceeded for short periods without any apparent ill effects. 
Any high slope twin triode will serve for the control circuit valve V1/V2; a Brimar 
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6SL7GT has usually been used, but replacement by a Mullard ECC33 scarcely affected 
the functioning of the circuit. The milliammeter shown in the anode lead of V2 is a 
small 0-5 mA moving coil instrument; it serves a useful purpose in initially setting the 
potentiostat and in indicating the operation on the control circuit. The circuit dia- 
grams of the rectifier supplies El-E5 are shown in Fig. 2. The main d.c. supply El is a 
purely conventional half-wave metal rectifier supply with its own independent trans- 
former and condenser-choke smoothing. The subsidiary d.c. supplies are derived from 
separate secondaries of a common transformer; they use small half-wave metal 
rectifiers with resistance-capacity smoothing, and the output voltages can be adjusted 


Switch 


Fic. 2. Internal rectifier supplies to potentiostat. 
(a) heavy duty rectifier El for main output current 
(b) subsidiary rectifiers E2, 3, 4 and 5. 


by means of potentiometers as shown. For convenience in use these subsidiary d.c. 
supplies are built into small individual aluminium boxes made to plug into 5-pin valve 
bases; the contacts on these serve for the a.c. input and d.c. output, and the boxes are 
earthed through the remaining pin. 

All the circuits are set up on a common steel chassis and contained in a steel 
cabinet. On the panel are mounted positive and negative output terminals, with an 
output switch and 1A fuse. There are also the grid and cathode control terminals, the 
milliammeter and the control spindles of the rheostats Rl, R2 and R3; these rheostats 
are of the pre-set type with slots for screwdriver adjustment. No particular care is 
necessary in wiring the potentiostat, but it is desirable to keep all leads in the control 
circuit as short and direct as possible and to avoid introducing stray capacities; good 
insulation between the separate d.c. supplies in the control circuit is also essential. 
It is noteworthy that the potentiostat was originally used in a very primitive laboratory 
hook-up and gave complete satisfaction. The only time when trouble was encountered 
with it was after it had been professionally wired by an electronics engineer. This was 
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traced to the long runs of connecting wires side by side in neat bundles which appar- 
ently led to some interference in the control circuit, and disappeared when direct 
point-to-point wiring was restored. 


ADJUSTMENT AND EXTERNAL CONNECTIONS 


The potentiostat is used in conjunction with an external potentiometer-voltmeter, 
and a multirange milliammeter is employed for current measurement. A useful set-up 
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Fic. 3. External connections of potentiostat 
(a) for current stabilization 
(b) for control of anode potential 
(c) for control of cathode potential 


for initial adjustment and trial is the current stabilizer circuit shown in Fig. 3(a). Sisa 
standard Weston cell and with the 2-way switch to the right the control circuit is first 
adjusted so that V2 switches on and off when the potentiometer voltage is changed 
from 1-01 to 1:03 V. This is done by starting with a high value of RI, so that V2 
switches on and off at two different potentiometer voltages, and decreasing it to just 
below the critical value at which the two voltages coincide. E4 and R2 are then 
adjusted until the current through V2 is a maximum at 0-01 V below the standard cell 
voltage and reduced to zero at 0-01 V above the standard cell voltage. R3 is adjusted 
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until this balance point is independent of a.c. mains voltage. The potentiostat is now 
set and should require no further adjustment. The stability of the critical control 
voltage can be checked at any time by balancing the potentiometer-voltmeter against 
the standard cell as indicated above. As a rough guide to adjustment, the following 
representative values for a potentiostat in use are quoted, but it should be emphasised 
that exact values must be found by trial. 


RI 562, R2 750 2, R3 820 2. 
El 300 V, E2 260 V, E3 275 V (V2 off), 240 V (V2 on), E4 150 V, ES 280 V. 


In first adjusting the potentiostat it is useful to check with a microammeter for grid 
current in V1 and V3; no detectable deflection should be observed. 

Now with the 2-way switch to the left and the potentiostat output switched on the 
current flowing should always be such that the voltage drop across the control resist- 
ance box is equal to any excess voltage set up on the potentiometer. This can be tested 
very readily for a range of values of control resistance and potentiometer voltage, and 
it has been found to hold with control resistances varying from 5 to 10,000 Q and 
currents of 10~* to 0-2 A. At any particular value the current is quite independent of 
the series resistance box in circuit (provided the maximum output voltage of the 
potentiostat is adequate); for example, with a 200 2 control resistance and 1-00 V 
excess voltage on the potentiometer the current which passes is 5-00 x 10-* A and no 
perceptible change in this can be detected when the series resistance is abruptly changed 
from 0 to 10,000 Q. Practically any degree of current stabilization can be achieved if 
the potentiometer voltage is made large enough and if it can be maintained steady. 

For potentiostatic electrolysis the circuits normally used are shown in Fig. 3(b) and 
3(c) for anodic and cathodic polarisation respectively. With a saturated calomel 
reference electrode, for a potentiometer voltage P, the corresponding working anode 
potential z is given by 

a= P+ 0-25 — 102 V 


and the corresponding cathode potential by 
a= —P +025 + 1-02 V. 


Thus anode potentials can be obtained at any value more positive than —0-77 V on the 
hydrogen scale, and cathode potentials at any value more negative than +1-27 V on 
the hydrogen scale, and this covers any range likely to be required in practice (these 
starting potentials can, of course, be further displaced by using two standard cells in 
series). With the circuits indicated the potentiostat will pass current only in one 
direction through the electrolytic cell, and this current will be automatically increased 
or decreased in the range 0 to 0-3 A for any potential arbitrarily chosen for the working 
electrode. This way of working is what the present author has generally found to be 
the most convenient. If, however, it is desired that current shall pass in either direction 
through the electrolytic cell, this can be readily achieved by passing a separate direct 
current through the cell in the opposite sense to that provided by the potentiostat. 
With this kind of bridge circuit a net current will flow in either direction as necessary 
according to the chosen potential of the working electrode. A Solatron Vari-Pack 
(Model SRS 153) has been found to be a convenient d.c. source to use in conjunction 
with the potentiostat in this way. Its output current is controlled by a built-in pentode 
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circuit and it can be set to its maximum value of 0-1 A; there is then available a 
potentiostatically controlled current of —0-1 to +0-2 A through the cell. 


CONTROL OF HEAVY CURRENTS 


The maximum current of the basic potentiostat can of course be raised by using 
several output valves in parallel, but for really heavy currents it is simplest to use the 
current from the potentiostat as a signal current in another power amplifier, and one 
which has many advantages in simplicity and convenience is the saturable reactor.® 


Contro! current 
from potentiostat 


Rectifier Output 


Soaturable reactor 


Fic. 4. Potentiostatic control of heavy currents using a saturable reactor. 


Penther and Pompeo’ first used a saturable reactor in a potentiostat circuit, but in 
conjunction with a mechanical motor control. Lingane pointed out® that it should be 
possible to retain the inherent advantages of saturable reactor control while dispensing 
with mechanical components, and this has been achieved in the present work. The 
basic circuit is shown in Fig. 4. The saturable reactor is put in series with the a.c. input 
to a suitable d.c. rectifier source, and the output current from the basic potentiostat is 
passed into the control coil of the reactor. With no signal current passing the imped- 
ance of the reactor is very high, and the output from the rectifier is minimal. As the 
signal current increases so the reactor impedance falls and the rectifier output rises. 
Thus such a current will pass as is appropriate to the selected potential difference 
between the working and reference electrodes. 

The saturable reactor used in the present work is one of Type 820 supplied by 
Electro Methods Ltd. Its output is 200 W controlled by a signal current of 0:04 A 
flowing in a control coil of 2200 22 resistance. This resistance has been increased to 
5000 2 by means of a series resistor and the output from the basic potentiostat is 
applied directly to it. The saturable reactor is placed in series with the a.c. input to two 
Labgear Eliminac units, Type B2027. These are useful laboratory rectifier supplies 
providing well-smoothed d.c., and each has a maximum voltage of about 20 V and 
maximum current of 5 A. By using them in series or parallel according to requirements 
potentiostatically controlled outputs of up to 40 V or 10 A are available. Two minor 
practical difficulties have had to be overcome. Since a saturable reactor, like other 
electromagnetic devices, has an appreciable response time of a fraction of a second, 
whereas the basic potentiostat is practically instantaneous, there is the possibility of 
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‘hunting’ if the signal current is varying rapidly. This can be completely avoided by 
introducing a definite delay in the operation of the basic potentiostat, and this is easily 
achieved by placing a large capacity condenser between the anode and negative lead 
of V2. A 200 uF, 350 V working electrolytic condenser is used in the present instru- 
ment, arranged so that it can be switched in or out as desired. The overall response 
time of the apparatus is still short compared to that of most mechanical potentiostats. 
A further feature of the saturable reactor is that even with zero signal current it will 
normally pass a small standing current, so that the d.c. output from the rectifiers does 
not fall completely to zero even when the current from the basic potentiostat does. 
Where this minimal residual current is undesirable it can readily be balanced out by 
applying a cancelling d.c. output across the cell, and in the present set-up a third 
Labgear Eliminac unit is used for this purpose. 


POSSIBLE DEVELOPMENTS 

Attention has been concentrated in the present work on devising a very simple 
potentiostat for general laboratory use, but the instrument has obvious possibilities 
for further development in particular applications. Much interest has been taken 
recently in devising very high-speed potentiostats.? The basic instrument described 
here may have possibilities in this connection since the time of operation of the Schmitt 
circuit is of the order of 10-° sec. Furthermore if a single stage of pre-amplification 
were used, the sensitivity of the potentiostat could probably be increased to +0-001 V. 
If it is desired to increase the output current while retaining the rapid action of the 
basic potentiostat, several output valves in parallel, or the Ediswan beam tetrode 13E.1, 
which will pass up to | A anode current, might be employed. 

There seems to be no effective limit to the currents which can be dealt with when a 
saturable reactor is employed in conjunction with the basic potentiostat. Laboratory 
pattern saturable reactors with outputs of 5000 W for 0-3 A signal current are avail- 
able, and even larger types could be operated using the rectified output from a small 
reactor to supply a substantial current. Thus large scale electrolytic processes could be 
potentiostatically controlled if desired. Possible applications suggest themselves in 
electrolytic preparations, in electrodeposition and anodic polishing of metals, and in 
processes such as cathodic protection. Furthermore the same apparatus could be used 
not only for controlling electrolysing currents, but equally for controlling any process- 
variable such as temperature, agitation etc., where an indicator electrode responsive to 
such changes in the system is available. 
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UNTERSUCHUNG DES ANODISCHEN AUFBAUS UND 
DER KATHODISCHEN REDUKTION DER SAUERSTOFF- 
BELEGUNG AM RHODIUM UND IRIDIUM* 


W. BOLD und M. BrelTert 
Physikalisch-Chemisches und Elektrochemisches Institut der Technischen 
Hochschule, Miinchen, Bundesrepublik Deutschland 


Zusammenfassung—Der anodische Aufbau und die kathodische Reduktion der Sauerstoffbelegung 
wurde an glatten Rhodium- und Iridiumelektroden mittels Strom/Spannungskurven untersucht, die 
unter verschiedenen Versuchsbedingungen mit der potentiostatischen Dreiecksmethode aufgenommen 
wurden. Rhodium zeigt ein Verhalten, das dem des glatten Platins entspricht. Am Iridium erfolgt die 
Ausbildung und Reduktion der Sauerstoffbelegung relativ reversibel. Die in der voranstehenden 
Arbeit fiir Platin entwickelten kinetischen Vorstellungen werden auf Rhodium und Iridium iibertragen. 
Die Vorstellungen beruhen auf einem Reaktionsschema, bei dem zwei hintereinander ablaufende 
Entladungsschritte zur Bildung einer Chemisorptionsschicht M—O fihren. 


Abstract—The anodic formation and the cathodic reduction of the oxygen coverage on smooth 
rhodium and iridium electrodes were studied by means of current/potential curves, which were 
measured under different conditions by applying potentiostatically a periodic triangular voltage to the 
test electrode. Rhodium is similar in behaviour to platinum. The formation and reduction of the 
oxygen coverage is relatively reversible on iridium. The kinetic concepts developed in the preceding 
paper for platinum are applied to rhodium and iridium. The concepts are based on a reaction 


mechanism of two consecutive discharge steps which lead to the formation of a chemisorbed layer 
M—O. 


Résumé—La formation anodique et la réduction cathodique de couches recouvrantes d’oxygéne sur 
du rhodium et de iridium lisses ont été etudiées a l’aide de courbes courant/tension obtenues dans 
différentes conditions en appliquant potentiostatiquement une tension périodique triangulaire a 
l’électrode. Le comportement du rhodium correspond a celui du platine. La formation et la réduction 
sont relativement réversibles sur liridium. Les concepts cinétiques développés dans des travaux 
précédents pour le platine sont appliqués au rhodium et a liridium. 


1. EINLEITUNG 


IN ERWEITERUNG der Untersuchungen iiber die elektrochemische Ausbildung und 
Reduktion einer Sauerstoffbelegung an Edelmetallelektroden wurden in den letzten 
Jahren auch Messungen am glatten Iridium’ und Rhodium!’* durchgefiihrt. Bei 
anodischen Ladekurven oder mit der potentiostatischen Dreiecksmethode aufgenom- 
menen Strom/Spannungskurven findet man an Iridium- und Rhodiumelektroden 
ahnlich wie bei den anderen Edelmetallen Spannungsbereiche, die der Ausbildung 
einer Sauerstoffbelegung vor dem Einsetzen der O,-Entwicklung zugeordnet werden. 
Kathodische Ladekurven und Strom/Spannungskurven von Bezugsspannungen im 
Bereich der Sauerstoffbelegung weisen Reduktionsstufen auf. Im allgemeinen zeigt 
Rhodium ein ahnliches Verhalten wie Platin’. Dagegen ergaben Impedanzmessungen*® 
erstmals, dass sich Iridium in diesem Bereich anders verhilt als die bisher untersuchten 


* Manuskript eingegangen am 28 Dezember 1960. 
+ Research Laboratory, General Electric Company, P.O. Box 1088, Schenectady, N.Y., U.S.A. 
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Edelmetalle. Der hohe Wert der kapazitiven Komponente der Faraday’schen 
Impedanz deutete auf einen relativ reversiblen Vorgang der Bildung und Zersetzung 
der Sauerstoffbelegung hin. Die Ergebnisse von Will und Knorr* bestatigen diesen 
Befund. 

Im Rahmen der vorliegenden Arbeit werden die bisherigen Untersuchungen 
erweitert. Auf Grund der neuen und alten Versuchsergebnisse ist es médglich, 
kinetische Vorstellungen tiber die anodische Bildung und kathodische Reduktion 
der Sauerstoffbelegung am Rhodium und Iridium zu entwickeln. Solche Vorstellungen 
existierten bisher nicht. Sie basieren auf einem Reaktionsschema, das in der voran- 
stehenden Arbeit der Deutung der entsprechenden Vorgiange am glatten Platin zu- 
grunde gelegt wurde. Wegen dieses Zusammenhanges und wegen Literatur uber 
Platin sei auf die vorausgehende Arbeit verwiesen. 


2. BESCHREIBUNG DER VERSUCHSERGEBNISSE UND ALLGEMEINE 
FOLGERUNGEN 


2.1. Glattes Rhodium 


Die Versuche wurden in demselben Gefass und auf die gleiche Weise durchgefiihrt, 
wie es in der vorangehenden Arbeit fiir Platin beschrieben wurde. Rhodium weist 
beziiglich des Aufbaus und der Reduktion der Sauerstoffbelegung ein ahnliches 
Verhalten wie Platin auf. Abb. 1 stellt i/U-Kurven dar, die mit der potentiostatischen 
Dreiecksmethode in 2,3 M H,SO, bei 30°C gemessen wurden. Die Spannung lief 
periodisch mit v = | V/sek zwischen 0 und +-1,1 V bei Kurve a, 0 und +1,3 V bei 
Kurve b und 0 und +1,5 V bei Kurve c. Das Wasserstoffgebiet ist nicht gezeigt; 
der Ubergang wurde gestrichelt eingezeichnet. Die Kurven sind aufgeschnitten in 
kathodischen und anodischen Teil und gegeneinander in der Ordinate verschoben. 
Die Ausbildung der Sauerstoffbelegung setzt friiher als am Platin bei etwa +-0,55 V 
ein. Die Belegung wichst mit zunehmender Umkehrspannung. Das Maximum und 
flache Minimum der anodischen i/U-Kurven sind starker ausgepragt als am Platin. 
Stationire Stromspannungskurven® am Rhodium zeigen ein relativ friihes Einsetzen 
der Sauerstoffentwicklung. Deshalb diirfte die O,-Entwicklung bei der Entstehung 
des flachen Minimums mitwirken. Man erkennt dies aus einem Vergleich der Kurven 
b und c. Das Minimum erscheint deutlicher bei Erhéhung der Umkehrspannung. 
Die Reduktion der Sauerstoffbelegung ist stiarker gehemmt als am Platin. Das 
Reduktionsmaximum liegt kathodischer. Mit wachsender Umkehrspannung ver- 
schiebt sich das Reduktionsmaximum zu weniger positiver Spannung. Dieser 
Effekt war am Platin nur schwach ausgepragt. 

Ahnlich wie am Platin ergab sich eine zeitliche Anderung des Oberflichenzustandes 
nach anfinglicher anodischer Vorbehandlung, wenn die Amplitude der Dreiecks- 
spannung unterhalb einer gewissen Grenze (1,2 V fiir Rhodium) blieb. Die Belegung 
nahm ab. Deshalb wurde die Rh-Elektrode fiinf Minuten lang bei +-1,5 V anodisch 
polarisiert, ehe die i/U-Kurven sofort nach Anlegen der Dreiecksspannung photo- 
graphiert wurden. Die auf diese Art erhaltenen i/U-Kurven stimmen abschnittsweise 
liberein. 

Die Untersuchung der H*‘-lonenabhangikeit der anodischen und kathodischen 
i/U-Kurven in 5N NaClO, + 10°? N HCIO,, 5N NaClo, + 10°? N HCIO, und 
5. N NaClO, + N HCIO, bei + 25°C fiihrte zu ahnlichen Ergebnissen wie am 
Platin. Die in grober Niherung konstante Stromdichte zwischen +0,8 V und 
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Ass. |. Strom-Spannungskurven mit v = 1 V/sek am Rhodium in 2,3 M H,SO, bei 25°C und 
variabler Umkehrspannung. Die Kurven b und ¢ sind in anodischen und kathodischen Teil 
aufgetrennt. 


+1,3 V erwies sich in 5N NaClO, + 10°? N HClO, und 5N NaClO, + 10-1 N 
HCIO, als unabhangig von der H*-Ionenkonzentration. In 5 N NaClO, + 10° N 
HCIO, trat kein horizontales Stiick, sondern ein kontinuierlicher schriger Ubergang 
bis zur O,-Entwicklung auf. Das Doppelschichtgebiet verengt sich mit abnehmender 
H*-Ionenkonzentration, so dass eine eindeutige Bestimmung der Verschiebung des 
Beginnes der Sauerstoffbelegung mit abnehmender H*t-lonenkonzentration stark 
erschwert ist. Aus den anodischen i/U-Kurven entnimmt man etwa +-0,4 V (gegen 
eine Wasserstoffelektrode in der Versuchslésserung) fiir 5 N NaClO, + 10-3 N 
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HCIO, und 5N NaClO, + 10°? N HCIO,. Die Vergrésserung der H*-Ionen- 
konzentration begiinstigt die Reduktion. Auf eine Darstellung der i/U-Kurven wird 
verzichtet. 

In Abb. 2 werden i/U-Kurven mit v = 0,5 V/sek in 2,3 M H,SO, und 0,1 M NaOH 
an derselben Elektrode bei 25°C miteinander verglichen. Die Elektrolytzusammen- 
setzung und damit die Struktur der Phasengrenze Rh/Lésung beeinflussen die Form 


mA /cm2 
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Ass. 2. Strom-Spannungskurven mit v = 0,5 V/sek am Rhodium in 2,3 M H.SO, (Kurve a) 
und 0,1 M NaOH (Kurve b) bei 25°C. 


der Kurven stark. In saurer Lésung liegt das Maximum der anodischen und katho- 
dischen i/U-Kurven im Wasserstoffadsorptionsgebiet bei etwa +-0,1 V. In alkalischer 
Lésung ist das Maximum der H-Ionisation bei +0,2 V. Ahnlich wie am Platin ist 
mit dem Ubergang von der sauren zur alkalischen Lésung eine Verbreiterung des 
Wasserstoffadsorptiongebietes und eine Verengung des Doppelschichtgebietes ver- 
bunden. Die Form der i/U-Kurven im Gebiet des Aufbaues der Sauerstoffbelegung 
ist Ahnlich. Die O,-Entwicklung setzt in 0,1 M NaOH friiher als in 2,3 M H,SO, ein. 
Wihrend in sauerer Lésung der Reduktionsbereich der Sauerstoffbelegung noch von 
dem Gebiet der Ausbildung der H-Adsorptionsschicht getrennt ist, iberlappen sich 
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die beiden Bereiche in der alkalischen Lésung. Eine Trennung ist nicht mehr méglich. 
Die Reduktion ist in alkalischer Lésung starker gehemmt als in saurer. 

Eine Temperaturvariation zwischen —10°C und +70°C wirkte sich am Rhodium 
in 2,3 M H,SO, ahnlich wie am Platin aus. Die anodische Ausbildung der Sauerstoff- 
belegung setzt zwischen +-0,5 V und +0,6 V ein. Das anodische Maximum tritt mit 
wachsender Temperatur deutlich hervor und verschiebt sich etwas nach links. Bei 
den kathodischen i/U-Kurven wachst das Maximum bei Temperaturerhéhung. 
Ahnlich wie am Platin wird bei héherer Temperatur der gréssere Teil der Sauerstoff- 
belegung in einem etwas engeren Spannungsbereich als bei tiefer Temperatur reduziert. 
Am Rhodium ist Qinoq > Qkatn fiir alle Temperaturen und Spannungsgeschwindig- 
keiten, wenn die Dreiecksspannung zwischen 0 und +1,5 V lauft. Dies diirfte durch 
die Mitwirkung der O,-Entwicklung bedingt sein. Der anodisch gebildete molekulare 
Sauerstoff diffundiert teilweise ab und tragt offenbar wegen der relativ starken 
Hemmung der Reduktion nicht wesentlich zum kathodischen Strom bei. Fir die 
Sauerstoffbelegung hat man die sich aus den kathodischen Flachen ergebenden 
Q-Werte zu nehmen. 


2.2. Glattes Iridium 


Im Gegensatz zu Platin und Rhodium erfolgen der anodische Aufbau und die 
kathodische Reduktion der Sauerstoffbelegung am Iridium in 2,3 M H,SO, nahezu 
reversibel. Abb. 3 zeigt i/U-Kurven bei 20°C. Die Spannung lief mit v = 1 V/sek bei 
Kurve a zwischen 0 und + 1,1 V, bei Kurve b zwischen 0 und +-1,3 V und bei Kurve c 
zwischen 0 und +1,5V. Der Wasserstoffadsorptionsbereich ist nicht gezeichnet. 
Die Auftrennung und Verschiebung ist in ublicher Weise vorgenommen worden. 
Der anodische und kathodische Kurvenzug liegen annahernd symmetrisch zur Abszisse 
bei den Kurven a und b. Insbesondere treten das anodische und kathodische Haupt- 
maximum nahezu bei derselben Spannung auf. Neben einem Hauptmaximum bei 
etwa + 1,0 V kann man ein kleines Nebenmaximum beobachten, das beim anodischen 
Durchlauf beietwa -+-0,7 V liegt und deutlich bei Kurve b erkennbar ist. Die Oxydation 
und Reduktion verlauft im Bereich des Nebenmaximums mit etwas grésserer Hem- 
mung als in der Umgebung des Hauptmaximums. Im Bereich des Nebenmaximums 
werden bei der anodischen Ausbildung der Sauerstoffbelegung die Oberflachenbezirke 
mit grésster Adsorptionswarme belegt. Es existieren ahnlich wie im Bereich der 
Wasserstoffadsorption am Platin und Iridium diskrete Bezirke mit verschiedener 
Affinitat zur Sauerstoffadsorption. Kurve c lasst in dem Stromanstieg auf der rechten 
Seite das Einsetzen der O,-Entwicklung erkennen. Nach dem Umschalten vom 
anodischen Durchlauf zum kathodischen erscheint ein kleiner Buckel bei Kurve c. 
Dieser Buckel diirfte der O,-Reduktion zuzuordnen sein. 

Die Versuchsergebnisse bestatigen die bereits aus Impedanzmessungen am 
Iridium* gewonnene Aussage, dass sich Iridium bei Zimmertemperatur im Sauer- 
stoffadsorptionsbereich reversibel verhalt, ahnlich wie die Platinmetalle beziiglich 
der Reaktion: 

Pt+ H*+ +e = Pt—H 


im Bereich der Wasserstoffadsorption. Von den bisher von uns untersuchten Edel- 
metallen (Pt, Ir, Rh, Pd und Au) weist nur Iridium diese Eigenschaft auf. Auf eine 
geringere Irreversibilitat des Auf- und Abbaus der Sauerstoffbelegung am Iridium als 
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Ass. 3. Strom-Spannungskurven mit v = | V/sek am Iridium in 2,3 M H,SO, bei 25°C und 
variabler Umkehrspannung. Die Kurven b und c sind in anodischen und kathodischen Teil 
aufgetrennt. 


an den anderen Edelmetallen schlossen auch Will und Knorr* aus ihren Messungen. 
Der kathodische Kurvenzug war jedoch bei den Untersuchungen von Will und Knorr 
verschwommener als bei unseren und gestattete nicht, die aus den hier beschriebenen 
Messungen folgende Aussage zu machen. 

Ahnlich wie am Platin und Rhodium wurde eine Zeitabhingigkeit der i/U-Kurven 
nach anfanglicher anodischer Vorbehandlung (fiinf Minuten bei +1,5 V polarisiert) 
in 2,3 M H,SO, gefunden. Die i/U-Kurven schrumpften mit der Zeit zusammen, 
wenn die Amplitude der Dreiecksspannung nicht grésser als +1,1 V war. Bei 
grésseren Amplituden kehrte sich am Iridium bei einer Versuchsdauer von 20 Min 
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der Effekt um. Die Sauerstoffbelegung nimmt leicht mit der Zeit der angelegten 
Dreiecksspannung zu, wahrend sie am Platin und Rhodium zeitlich konstant bleibt. 
Dieser Effekt erklart, dass die Stromdichte bei gleicher Spannung fiir Kurve c etwas 
grésser als bei den Kurven a und b in Abb. 3 ist. Die Zunahme hingt wahrscheinlich, 
wie es beim Platin naher ausgefiihrt wurde, mit einer Dehnung des Metallgitters 
an der Oberflache zusammen. 


600 1000 1400 
U, mV 


mA/cm2 


Ass. 4. Strom-Spannungskurven mit v = 0,5 V/sek am Iridium in 2,3 M H,SO, (Kurve a) und 
0,1 M NaOH (Kurve b) bei 25°C. 


Die Untersuchung der Abhangigkeit der i/U-Kurven in 5 N NaClO, + 10°°N 
HCIO, und 5N NaClO, + 10°* N HClO, bei kleiner Spannungsgeschwindigkeit 
(0,2 V/sek) ergab, dass sich der Beginn der Sauerstoffbelegung mit etwa 60mV/log cyq+ 
in kathodischer Richtung bei Verminderung von cy+ verschiebt. Der anodische und 
kathodische Kurvenzug blieb symmetrisch beziiglich der Abszisse. Bei Steigerung 
der Spannungsgeschwindigkeit traten zusatzliche Effekte auf, die mit dem Nachlie- 
ferungvorgang fiir die H*-lonen zusammenhingen diirften und zu ihrer Deutung 
weitere Messungen erfordern. Auf eine Darstellung wurde deshalb verzichtet. 

In Abb. 4 werden i/U-Kurven an derselben Ir-Elektrode in 2,3 M H,SO, und 
0,1 M NaOH bei v = 0,5 V/sek und 25°C mit einanderverglichen. Die Spannung 
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lief zwischen 0 und -+-1,5 V. Es wurde das Wasserstoffadsorptionsgebiet eingezeich- 
net. Ahnlich wie am Platin und Rhodium beeinflusst die Elektrolytzusammensetzung 
und damit die Struktur der Phasengrenze Iridium/Lésung die Form der i/U-Kurven. 
In alkalischer Lésung sind mehr Platze mit mittlerer und hoher Adsorptionswarme 
im Wasserstoffgebiet als in saurer Lésung vorhanden.’ Der Einfluss der Struktur 
der Phasengrenze auf die Verteilung der Adsorptionsplatze ist am Iridium im Gebiet 
der Sauerstoffbelegung noch starker als im Wasserstoffadsorptionsbereich. Das in 
saurer Lésung kleine Maximum, das beim anodischen Durchlauf bei +0,7 V liegt, 
gewinnt in alkalischer Lésung stark an Héhe und Umfang. Das bei +1,0 V auftre- 
tende Maximum, das infolge seines Umfanges in saurer Lésung als Hauptmaximum 
bezeichnet wurde, ist in alkalischer Lésung ebenfalls vorhanden, tritt aber gegeniiber 
dem ersten Maximum zuriick. Wie in saurer Lésung verlauft die Oxydation und 
Reduktion beim linken Maximum mit grésserer Hemmung als in der Umgebung des 
Maximums bei +-1,0 V und eines weiteren, nur in alkalischer Lésung bei etwa 
-1,2 V auftretenden Maximums. Ebenso wie im Wasserstoffadsorptionsgebiet 
vergréssert sich in alkalischer Lésung die Zahl der Platze mit grosser Adsorptions- 
wirme. Nach Untersuchungen der Anionenadsorption am Platin®.? vermindert sich 
die Zahl an adsorbierten Anionen in saurer Lésung beim Ubergang vom Doppel- 
schichtgebiet in dem Bereich der Sauerstoffbelegung. Slygin, Frumkin und Med- 
wedowsky® gaben als Deutung, dass die Bindung zwischen Pt-Oberflache und Sauer- 
stoff einen dipolartigen Charakter (Sauerstoff negativ) hat und ein Teil des Potential- 
sprunges Elektrode/Lésung durch die Sauerstoffdipole besorgt wird. In alkalischer 
Lésung (0,02 N KOH) ist die Oberflache im Wasserstoff- und Sauerstoffadsorptions- 
bereich negativ geladen. Die Anwesenheit von Kationen in unmittelbarer Elektro- 
dennahe begiinstigt in alkalischer Lésung die Adsorption von negativ polarisierten 
Teilchen (H~ und O-). Die Untersuchungen mit den i/U-Kurven zeigen, dass man 
die Deutung von Slygin, Frumkin und Medwedowsky vom Platin auf Rhodium und 
Iridium ubertragen kann. Der besonders grosse Effekt am Iridium ist ein starker 
Hinweis, dass eine Chemisorptionsschicht Ir-O gebildet wird. 

Wihrend am Platin und Rhodium eine TemperaturerhOhung nur einen geringen 
Einfluss auf die Form der i/U-Kurven hervorrief, beobachtet man am Iridium zwischen 
0°C und +80°C einen starken Effekt. Abb. 5 zeigt bei O°C, +30°C und 60°C in 
2,3 M H,SO, aufgenommene i/U-Kurven. Die Spannung lief die ganze Versuchszeit 
liber mit v = 0,28 V/sek zwischen 0 und +-1,45 V; die Temperatur wurde kontinuier- 
lich erhéht. Kurve a hat den bereits beschriebenen Verlauf. Mit steigender Tem- 
peratur sind die Maxima zunichst starker ausgepragt. Gleichzeitig wachst die 
zwischen +0,4 V und +1,3 V adsorbierte Sauerstoffmenge, die durch graphische 
Integration ermittelt wurde (vgl. Tabelle 1). Zwischen 30°C und 40°C werden die 
gréssten Werte beobachtet. 

Oberhalb von 40°C beginnt die adsorbierte Sauerstoffmenge mit wachsender 
Temperatur abzunehmen. Die Kurve c bei 60°C zeigt deutlich ein Zuriickgehen 
gegeniiber den Kurven a und b. Zum Vergleich ist ein Teil der anodischen i/U- 
Kurven im Bereich der Wasserstoffadsorption miteingezeichnet. Aus Tabelle | geht 
hervor, dass Q,,,,4 und Q,.,4,, bei ein und derselben Temperatur annahernd gleich sind. 
Bei der Gewinnung von Q,,,4 UNd Qyar, ZWischen +-0,4 V und +1,3 V wurde auf die 
Anbringung einer Doppelschichtkorrektur verzichtet, da diese Korrektur am Iridium 
sehr unsicher ist. Der dadurch begangene Fehler diirfte kleiner als 5 Prozent sein. 
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Strom-Spannungskurven mit v = 0,28 V/sek am Iridium in 2,3 M H,SO, bei verschie- 
denen Temperaturen. 


3. DISKUSSION 
3.1. Rhodium 
Wie bereits bei der Beschreibung der Versuchsergebnisse am Rhodium betont 
wurde, entsprechen die Resultate annahernd den am Platin unter gleichen Bedingungen 
erhaltenen. Man kann daher die fiir Platin gegebene Deutung der vorausstehenden 
Arbeit iibertragen. Zum Unterschied vom Platin erfolgen Aufbau und Reduktion 
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TABELLE |: ZAHL DER C/CM? FUR DEN ANODISCHEN AUFBAU 

(Qanoa) UND DIE KATHODISCHE REDUKTION (Qyatn) DER 

SAUERSTOFFBELEGUNG AM IRIDIUM BEI VERSCHIEDENEN 
TEMPERATUREN 


Qanoa Oxatn 


10°C 6,0 - 10° 4 C/cm? 5,6 4 C/cm? 
oc 7,5 10-* C/cm? C/cm? 

+ 10°C 10,2 - 10-* C/cm? 10,7 - 4 C/cm? 
+ 20°C 13,3 - 10°* C/cm? 13,7: 4 C/cm? 
+ 30°C 14,5 - C/cm? 14,9 - 4 C/cm? 
40°C 11,1 - 10-* C/cm? 11,2- 4 C/cm? 
50°C 8,1 - 10-4 C/cm? 7.6° 4 C/cm? 
60°C 7,2 - 10-* C/cm? 5,6° *C/cm? 
+-70°C 7,3 10-4 C/cem? 5,3 * C/cm? 
+ 80°C 7,1 - 10-4 C/cm? 33° 4 C/cm? 


der Sauerstoffbelegung in Spannungsbereichen, in denen die entsprechenden Riick- 
reaktionen der der Deutung zugrundeliegenden Reaktionen fiir saure Lésungen 


M + H,O = M—OH + H+ 4+ & (1) 
M—OH = M—O + Hi? (2) 


grdsstenteils vernachlassigbar sind. Die Trennung zwischen Ende des Reduktions- 
bereiches und Beginn der Wasserstoffadsorption ist insbesondere bei Spannungsge- 
schwindigkeiten vr > | V/sek nicht mehr eindeutig méglich. 


3.2. Iridium 

Zur Deutung der Versuchsergebnisse am Iridium kann man naherungsweise die 
Langmuir’schen Ansatze heranziehen. Es gilt fiir jeden der diskreten Bereiche 
dasselbe Gleichungssystem mit verschiedenen Werten der Geschwindigkeitskonstan- 
ten und Durchtrittsfaktoren: 


(3) 


k,0, exp exp ( 


#, ist der Belegungsgrad des betrachteten Adsorptionsbereiches mit OH-Radikalen, 
6, der Belegungsgrad mit O-Atomen; k,, kg, ks, ky, « und f sind Konstante. Das 
Gleichungssystem fiihrt zu der in saurer Lésung beobachteten Abhingigkeit von der 
H*-Ionenkonzentration: 


k,1—0,— 9, k, 9, 

Die Ergebnisse von Abb. 4 geben einen Hinweis, dass 6, < 6, ist. Man erhalt unter 

dieser Vereinfachung durch Differenzieren aus Gl. 5: 


dU 
di Of1 —0,) dt 


U (5) 


(6) 
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Die Stromdichte i ergibt sich zu: 


if] a 
2V — 65) 


dt ‘dt 


(8) 


Man erkennt, dass i ein Maximum bei halber Sattigung jedes einzelnen Adsorptions- 
bereiches hat, wie es beobachtet wird. Die Langmuir’schen Ansatze gestatten, da- 
prinzipielle Verhalten zu beschreiben. Inwieweit die i/U-Kurven durch sie exak- 
wiedergegeben werden kénnen, ist im Rahmen der vorliegenden Arbeit nicht iibers 
priift worden. Es wurde weiterhin nicht versucht, die Adsorptionswarme der Ot 
Atome aus der Temperaturabhangigkeit der Sauerstoffbelegung zu ermitteln. 

Die Arbeit wurde mit Unterstiitzung der Deutschen Forschungsgemeinschaft 
und des Fonds der Chemischen Industrie durchgefihrt, denen wir dafiir danken. 
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EXPERIMENTELLE BEFUNDE UND DISKUSSION UBER 
DEN MECHANISMUS DER PASSIVSCHICHTBILDUNG 
AUF CHROM-NICKEL-STAHLEN* 


W. SCHWENK und A. RAHMEL 
Forschungsinstitut der Mannesmann AG, Duisburg, Bundesrepublik Deutschland 


Zusammenfassung—Wenn der lonentransport durch oxydische Deckschichten in einem hohen 
elektrischen Feld geschwindigkeitsbestimmend fir die Passivschichtbildung auf Metallen ist, lassen 
sich aus der Theorie von Mott und Cabrera Zeitgesetze fiir galvanostatische und potentiostatische 
Einschaltprozesse an Metallelektroden herleiten. In der Literatur sind galvanostatische Messungen 
an Metallen mit ionenleitenden Deckschichten und an Eisen mit elektronenleitender Passivschicht 
beschrieben. Die Messergebnisse stimmen mit der Theorie iiberein. 

Galvanostatische und potentiostatische Messungen wurden an einem 18/8-Chrom-Nickel-Stahl 
durchgefiihrt. Die Messergebnisse lassen sich in den wesentlichen Punkten durch die oben genannte 
Theorie beschreiben. Ein Vergleich mit den Daten fiir das reine Eisen zeigt, dass die Passivschichten 
auf beiden Metallen analog aufgebaut sein diirften. Ein Unterschied besteht in der wesentlich 
besseren nichtohmschen Ionenleitfahigkeit und der wesentlich grésseren Lésungsgeschwindigkeit der 
Eisenpassivschicht. Die Untersuchungen legen nahe, fiir den Chrom-Nickel-Stahl ahnlich wie fiir das 
reine Eisen sehr diinne oxydische Passivschichten anzunehmen. Einige physikalische Konstanten 
dieser Oxydschichten werden aus den Messergebnissen hergeleitet. 


Abstract—If ion migration in a high electric field across oxide films controls passive film growth 
on metals, time functions for potentiostatic and galvanostatic insertion processes on passive electrodes 
can be deduced from Mott and Cabrera’s theory. Galvanostatic experiments on metals with ion- 
conducting oxide films and on iron with an electron-conducting passive film are described in the 
literature. The results agree with theory. 

Galvanostatic and potentiostatic experiments on 18/8 stainless steel are described and the results 
are interpreted by general theory. Comparison with data of passive iron demonstrates passive films 
on stainless steel and on iron to be probably of the same nature. The ion conductivity and the 
solubility of the iron passive film are essentially higher than the analogous data of stainless steel. 
Passive films on stainless steels are probably as thin oxide films as those on pure iron. Some physical 
data of these oxide films are deduced from the experimental results. 


Résumé—Lorsque le transport ionique a travers une couche recouvrante d’oxyde sous l’influence d’un 
champ électrique élevé limite la vitesse de passivation d’un métal on peut déduire de la théorie de 
Cabrera et Mott les lois de la variation du courant ou de la tension avec le temps pour des mesures 
galvanostatiques Ou potentiostatiques. Dans la littérature on trouve des données sur des mesures 
galvanostatiques obtenues avec des métaux présentant des couches recouvrantes avec conductibilité 
ionique et avec le fer qui possé¢de une couche passivante 4 conductibilité électronique. Les résultats 
expérimentaux sont en accord avec la théorie. 

Des mesures galvanostatiques et potentiostatiques ont été effectuées avec un acier au nickel-chrome 
18/8. Les résultats des mesures correspondent dans les points essentiels a la théorie énoncée plus haut. 
La comparaison avec les valeurs pour le fer pur montre que les couche spassivantes sont similaires dans 
les deux cas. Il y a cependant une différence en ce sens que dans le cas de la couche passivante du fer 
la conductibilité ionique non-ohmique est meilleure et que la vitesse de dissolution est plus grande. 
Les résultats suggérent que dans le cas de l’acier au nickel chrome ainsi que dans celui du fer on a 
affaire 4 des couches passivantes d’oxyde trés minces. 


EINLEITUNG 


AuF Elektroden in elektrochemischen Systemen kénnen sich im wesentlichen drei 
verschiedene Arten von Deckschichten ausbilden: nichtleitende, ionenleitende und 


* Manuskript eingegangen am 19 Januar 1961. 
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elektronenleitende Deckschichten. Die Passivschichten auf Eisen und Chrom- 
Nickel-Stahlen gehéren dem letzten Typ an. Der Mechanismus der Deckschicht- 
bildung kann durch Analyse der Strom-Zeit- bzw. Potential-Zeit-Kurve bei potentio- 
statischen bzw. galvanostatischen Einschaltversuchen untersucht werden. Die an 
den ersten beiden Deckschichttypen beobachteten Zeitgesetze hat Franck!.* theoretisch 
abgeleitet. Fiir den Fall der flachenhaften Ausbreitung einer elektronenleitenden 
Passivschicht konstanter Dicke hat Franck folgende Zeitgesetze aufgestellt: 


(a) galvanostatisch: = (1) 


(b) potentiostatisch: i=a—be* (2) 


a, b, c und k bedeuten Konstanten, die jedoch fiir Gleichung (1) und (2) nicht identisch 
sind. Experimentelle Belege fiir die Giiltigkeit der Gleichungen (1) und (2) wurden 
nicht angefihrt. 

In der Literatur sind galvanostatische Umschaltversuche von Weil*.4 am passiven 
Eisen bekannt. Anstelle der Gleichung (1) ist der Potential-Zeit-Verlauf jedoch 
linear. Potentiostatische Umschaltversuche wurden am passiven Eisen in alkalischen 
Lésungen® sowie an Chrom® und Nickel’ durchgefiihrt. Der Strom-Zeit-Verlauf 
folgt hierbei anstelle der Gleichung (2) der reziproken Beziehung: 


3 
(3) 

Allerdings ist bei kleineren Strémen, also nach langeren Zeiten, eine Abweichung 
von der Gleichung (3) zugunsten der Gleichung (2) festzustellen. Die Giiltigkeit der 
Gleichung (3) wurde bei potentiostatischen Ein- und Umschaltversuchen im Passiv- 
bereich von Stern’ sowie von Rahmel und Schwenk® an Chrom-Nickel-Staihlen 
gefunden. 

Die heute weitgehend als gesichert anzusehende Theorie der Passivschichtbildung 
am Eisen wurde aus den linearen Potential-Zeit-Kurven bei galvanostatischen 
Umschaltversuchen von Weil® und Vetter*’° aufgestellt. Danach beruht der Mecha- 
nismus auf einem geschwindigkeitsbestimmenden Eisenionentransport durch die 
Passivschicht in einem hohen elektrischen Feld. Die theoretische Deutung geht auf 
Arbeiten von Cabrera und Mott" zuriick, die auch ahnliche Messergebnisse von 
Giintherschulze und Betz’? an Aluminium erkliren. Ahnliche Vorstellungen sind 
auch von Johansen und van Rysselberghe'*- aufgrund galvanostatischer Messungen 
an vielen anderen Metallen mit ionenleitender Deckschicht entwickelt worden. 

Fiir potentiostatische Bedingungen muss nach theoretischen Uberlegungen von 
Charlesby” ein Strom-Zeit-Verlauf erwartet werden, der etwas von der Form der 
Gleichung (3) abweicht. Wegen dieser geforderten Abweichung glaubten Rahmel 
und Schwenk’, fiir den 18/8-Chrom-Nickel-Stahl einen anderen Bildungsmechanismus 
annehmen zu miissen. Dagegen war Stern® der Ansicht, dass seine experimentellen 
Befunde diese Abweichungen zeigen k6nnten. 

In der folgenden Arbeit soll an Hand neuer Messungen diskutiert werden, wie 
weit die Kinetik der Passivschichtbildung auf Chrom-Nickel-Stahlen mit der von 
reinem Eisen iibereinstimmt. 
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DER MECHANISMUS DER PASSIVSCHICHTBILDUNG BEIM EISEN 
Nach der Theorie!:"'+1% fliesst infolge der Wirkung eines Feldes durch die Passiv- 
schicht mit der Dicke und dem Spannungsabfall A¢ die Ionenstromdichte : 


mit 
(4) 


Hierbei bedeuten i,, B und ~ = B/A Konstanten. Q ist die der Schichtdicke & 
entsprechende Ladungsbelegung. Der Spannungsabfall A¢ ist gleich der Potential- 
differenz Elektrodenpotential minus Fladepotential. Die Konstante A verkniipft die 
Ladungsbelegung mit der Passivschichtdicke : 


E Ay M 


A=—=— mit 4.=—= (5) 


o ist der Rauhigkeitsfaktor, M ist das Molekulargewicht und y ist das spezifische 
Gewicht der Schichtsubstanz, zu deren Bildung pro Mol vA Ladungsmengen 
bendtigt werden. 
Die Konstante B ergibt sich nach der Theorie’ zu: 
vaF § 
B= (6) 
RT 
Hierbei bedeuten: y» die elektrochemische Valenz des wandernden Ions, « einen 
Durchtrittsfaktor, A die Faradaysche Konstante, s die Sprungweite, R die 
Gaskonstante und 7 die absolute Temperatur. 
Im folgenden werden die Potential-Zeit-Beziehung fiir den galvanostatischen 
Umschaltvorgang und die Strom-Zeit-Beziehung fiir den potentiostatischen Umschalt- 
vorgang aus der Theorie hergeleitet. 


Galvanostatischer Umschaltvorgang 


Innerhalb des Passivbereiches bewirkt im redoxsystemfreien Elektrolyten der 
anodische Polarisationsstrom i eine Zunahme der Passivschichtdicke. Die Passiv- 
schicht selbst lést sich mit einer Geschwindigkeit, die der passiven Korrosions- 
stromdichte i, 4quivalent ist. Dann betragt die zeitliche Zunahme der in Schicht- 
substanz umgesetzten Ladungsbelegung: 


(7) 


herleiten.'* Aus Gleichung (8) ergibt sich die Konstante iy zu: 


ig 


‘ 
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Mit Hilfe der Gleichungen (4) und (7) lasst sich die Potential-Zeit-Beziehung: a 
1. i (8) 
(9) 
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Aus (4) und (7) ergibt sich ferner eine stationire Ladungsbelegung in Abhangigkeit 
vom Potential zu:'° 


In (i,/i9) 
Aus den Gleichungen (4), (7), (8) und (10) ergibt sich schliesslich die Potential-Zeit- 
Funktion fiir einen galvanostatischen Umschaltvorgang innerhalb des Passivbereiches: 
In (i/ig) 
In (i,/i9) 


G= (10) 


Ad = Ady + mi — i,)t (11) 


Ad, entspricht dem Potential, das nach Gleichung (10) der Ladungsbelegung fiir den 
Zeitpunkt ¢ = 0 des Umschaltvorganges zugeordnet ist. 


Potentiostatischer Umschaltvorgang 
Fir potentiostatische Bedingungen folgt aus (4): 


B Ad = zQ = K (K = Konstante) (12) 
und aus (12) und (7) 


(13) 


Die Kombination der Gleichungen (13) und (4) ergibt eine Differentialgleichung fiir 
z(t), die sich nicht in geschlossener Form integrieren lasst. Fiir den Fall i, <i kann 
nach Vetter’? folgende Naherung durchgefiihrt werden. 

Aus (13), (4) und unter Beachten von i, ~ 0 folgt: 


Nach Substitution x = z(t) — z folgt aus (14): 


K 0 x dx 
t = — e*z-*(z); I(z) -| 


ip (15) 


\ - 


Die numerische Auswertung von /(z) is nach Angaben von Vetter! auf Abb. 1 
dargestellt. Fiir grosse Werte von z kann /(z) ungefahr gleich Eins gesetzt werden. 
Dann folgt aus (15)* 

t= K/i,z* (15’) 


* Charlesby’® hat die Gleichung (14) durch fortgesetzte partielle Integration gelést und dabei 
folgenden Ausdruck erhalten: 


t = Kligz* e-* > (—1)"(m + 1)!2-" 


n=0 


Die unendliche Reihe ist alternierend und divergent. Charlesby nahm irrtiimlich Konvergenz der 
Reihe an und brach nach dem vierten Gliede ab. Die so errechneten Reihensummen fiir (z > 10) 
liegen alle in der Nahe von Eins. Dadurch stimmt die von Charlesby errechnete Funktion f(z) mit 
(15’) gut iiberein und alle weiteren Angaben sind trotz dieses Versehens richtig. 
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Aus (4) und (15) bzw. (15’) folgt schliesslich das Strom-Zeit-Gesetz fiir den 
potentiostatischen Umschaltvorgang innerhalb des Passivbereiches :* 


it = Kz~*I(z) (16) 


und fiir grosse Werte von z: 

it = Kz (16’) 
Die eingangs genannte erforderliche Abweichung der Strom-Zeit-Funktion von der 
Gleichung (3) ist aus (16) zu erkennen, da z nicht konstant, sondern nach (4) eine 
Funktion der Schichtdicke ist, die wiederum zeitlich zunimmt. 


1,0 


La 


0,9 


Ass. 1. Verlauf des bestimmten Integrals /(z) (Gleichung (15)). Punke nach Vetter’? 
Die Neigung der Strom-Zeit-Kurve im doppellogarithmischen System ergibt 
sich aus den Gleichungen (4) und (15) zu: 
d\ini din =) 
dint z dz 


—] 
2+ 2 ( ) 


n= 


EXPERIMENTELLE BEFUNDE AM PASSIVEN EISEN 
Ein Vergleich zwischen Theorie und Experiment ist fiir den galvanostatischen 
Fall an Hand der Messergebnisse von Weil® méglich. In Abb. 2 ist entsprechend der 
Funktion (11) Ad in Abhangigkeit von (i — i,)t aufgetragen. Der Anstieg der 
Geraden gibt die Grésse m wieder. Letzte ist in Bild 3 gegen In i aufgetragen. Die 
Gerade in Abb. 3 entspricht nach Gleichung (8) der von Vetter? angegebenen Kon- 
stanten = 85-10°* C Ferner ergibt sich nach Gleichung (9) die Kon- 
stante i, Zu: 
ig = 1,7- 10-* A/cm? (18) 
Mit Hilfe dieser Daten und einem Fladepotential von +-0,56 V,,* lautet Gleichung (4) 
fiir das reine Eisen: 
E— =} 9 
(19) 
* Aus (13) und (15’) folgt anstelle von (16): it = K/(z* + 2z). Diese Gleichung stimmt fiir grosse 
z mit (16’) iiberein. Durch Einsetzen von (12) und Beachten von (4) und (5) folgt die von uns® zur 
Priifung der Gleichung (3) bereits angegebene Beziehung: 
1 


A BAG + 28 


i= 1,7- exp 
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i hat die Dimension A/cm?, wenn das Elektrodenpotential E in Vj, und die Ladungs- 
belegung Q in C/cm? eingesetzt werden. Beriicksichtigt man i,, = 7 - 10-* A/cm?,! 
folgt fiir die stationiare Ladungsbelegung nach Gleichung (10): 


E — 0,56 
Q= 


[C/cm?] (20) 


Fiir E = 0,68 V,, gilt Q = 7,2-:10-% C/em*. Dieser Wert stimmt mit dem von 
Vetter* angegebenen Wert von 7,8 - 10-* C/cm? gut iiberein. 


(i-i,)?t, mC/cm? 


Ass. 2. Galvanostatische Messergebnisse an reinem Eisen nach Weil® 


Das Ausgangspotential der Potential-Zeit-Kurven der galvanostatischen Umschalt- 
versuche in Abb. 2 betrug 0,68 V,;, bzw. Ad = 0,12 V. 

Dann folgt aus Gleichung (11) das extrapolierte Anfangspotential zur Zeit t = 0 
nach dem Umschalten zu: 


i | E(t = 0) | E(t=0) 
(A cm-*) (V) (Vz) 


16,7 - 10-* 0,19 0,75 
41,4-10-° 0,27 0,83 


Auch diese Werte stimmen recht gut mit dem Schnittpunkt der gestrichelten Verlange- 
rungen der Geraden in Abb. 2 und der Ordinatenparallele zum Zeitpunkt Null 
iiberein. 


Die Ergebnisse zeigen, dass die galvanostatischen Messergebnisse von Weil am passiven Eisen gut 
durch die oben beschriebene Theorie gedeutet werden kénnen. 

Potentiostatische Umschaltversuche an reinem Eisen sind bisher in saurer Lésung in der Literatur 
nicht bekannt geworden. Die von Heusler, Weil und Bonhoeffers in alkalischer Lésung durchge- 
fiihrten Versuche sind wegen unzureichender Angaben quantitativ nicht auswertbar, so dass fiir 
potentiostatische Bedingungen ein entsprechender Vergleich nicht durchgefiihrt werden kann. 
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W. SCHWENK und A. RAHMEL 
EXPERIMENTELLE BEFUNDE AM 18/8-CHROM-NICKEL-STAHL 


Probenvorbereitung und Messapparatur 


Die Untersuchungen wurden, wie die bereits friiher mitgeteilten Ergebnisse,® an einem nichtsta- 
bilisierten Stahl mit 0,07 °% C, 0,34 °% Si, 1,10°% Mn, 0,015 % P, 0,007 % S, 17,6% Cr, 10,3 Ni,0,02 °% 
Mo, 0,06%, Cu, 0,01 °%, Ti und 0,01°% (Ta + Nb) durchgefiihrt. Als Proben dienten kleine Blech- 
fahnchen mit einer Oberflache von etwa 8 cm®. Nach dem Schneiden wurden die Proben bei 1050° C 
gegliiht und in Wasser abgeschreckt. Mit einer Salpetersdure-Salzsdure-Beize wurden sie vom Zunder 
befreit, anschliessend gewdssert und an der Luft getrocknet. Die Stromzufihrung wurde mit einem 
Epoxydharz abgedeckt. 


38 


8=85x10° Com? 


7x10 ° Acme? 


3,5 
Ln i, 


Ass. 3. Abhangigkeit des Potentialanstiegs von der Stromdichte bei reinem Eisen 
(nach Messungen von Weil*) 


Die Messapparatur wurde bereits an anderer Stelle* eingehend beschrieben. Als Elektrolyt diente 
1 N Schwefelsdure bei Raumtemperatur. Eine Gasspiilung mit Reinstickstoff, dessen Sauerstoffge- 
halt <0,01 ° O, war, sorgte fiir Sauerstofffreiheit des Elektrolyten. Fiir galvanostatische Messungen 
diente eine 40 V-Batterie mit regelbaren Vorwiderstainden und fiir potentiostatische Messungen ein 
elektronischer Potentiostat. Die Zeitabhangigkeit des Probenpotentials bzw. des polarisierenden 
Stromes wurde mit Hilfe eines Kompensationsschreibers (Speedomax) registriert. 


Galvanostatische Messungen 

Wenn fiir den 18/8-Chrom-Nickel-Stahl der gleiche Mechanismus der Passiv- 
schichtbildung wie fiir das reine Eisen zutrifft, miissen galvanostatisch lineare 
Potential-Zeit-Kurven gemessen werden kénnen. Vorversuche zeigten, dass die 
Potential-Zeit-Kurven zum Teil schwer reproduzierbar sind und vor allem stark von 
der Vorgeschichte der Probenoberflache abhangen. Aus diesem Grunde wurde 
zunichst der Einfluss der Probenvorbehandlung untersucht. 

Abb. 4 zeigt Potential-Zeit-Kurven, die bei einer anodischen Polarisation mit 
63-10-* A/cm® an Proben verschiedener Vorbehandlung gemessen wurden. Der 
stationire Endwert des Probenpotentials liegt hierbei im transpassiven Bereich bei 
etwa +1,18 V,,. Die einzelnen Proben hatten folgende Vorbehandlung erhalten: 

(a) Die Probe wurde mit einer Stromdichte von 63- 10-8 A/cm? in den trans- 
passiven Bereich polarisiert und dann mit der gleichen Stromdichte kathodisch bis 
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zu einem Potential von etwa +0,2 V,, zuriickpolarisiert. Darauf wurde die Probe 
ohne Strombelastung zwei Tage im Elektrolyten belassen. Es stellte sich ein Ruhe- 
potential von etwa +0,25 V,, ein. 

(b) Die Probe wurde im luftpassiven Zustand eingesetzt. Ohne Strombelastung 
stellte sich nach 6 Tagen ein Ruhepotential von etwa -+0,35 V,, ein. 

(c) Die Probe wurde kathodisch aktiviert und anschliessend bei einem Potential 
von -+0,25 V;, potentiostatisch passiviert. Nach einem Tag wurde der Potentiostat 
abgeschaltet. Ohne Strombelastung stellte sich nach weiteren 6 Tagen ein Ruhe- 
potential von etwa +0,32 V,, ein. 


Potential, V,, 
fe) 
u 


Zeit, min 


Ass. 4. Einfluss der Probenvorbehandlung auf Potential-Zeit-Kurven bei konstanter 
Stromdichte (18/8-Chrom-Nickel-Stahl) 


(d) Die Probe wurde ausserhalb der Apparatur kathodisch aktiviert und anschlies- 
send kurzzeitig mit einer etwa 0,1 prozentigen Wasserstoffperoxydlésung abgespiilt, 
mit Filterpapier getrocknet und sofort unter Strombelastung in die Apparatur 
eingesetzt. 

Die nach der Vorbehandlung (a) gemessenen Potential-Zeit-Kurven sind repro- 
duzierbar, aber nicht linear. Die nach der Vorbehandlung (b) und (c) gemessenen 
Potential-Zeit-Kurven sind nicht reproduzierbar. Nur die nach der Behandlung (d) 
gemessenen Kurven laufen gebietsweise linear mit einer reproduzierbaren Neigung. 
Aufgrund dieser Vorversuche wurden weitere Potential-Zeit-Kurven nur an Proben 
gemessen, die nach der Methode (d) vorbehandelt waren. 


Hierbei muss noch darauf hingewiesen werden, dass gleichartige Kurven auch an Proben gemessen 
werden kénnen, die nach der kathodischen Aktivierung nur mit reinem Wasser gespiilt und kurzzeitig 
an der Luft passiviert wurden. Nach dieser Vorbehandlung wurde wiederholt beobachtet, dass sich 
die Proben beim Einsetzen in die Apparatur sofort selbstaktivieren. Wenn man zur Vermeidung der 
Selbstaktivierung die Proben langere Zeit der Luft aussetzt, erhalt man meist einen gekriimmten 
Kurvenverlauf, der die Tendenz der Kurve (b) zeigt. Auch eine Vorbehandlung nach der Methode (c) 
bei niedrigeren Potentialen (z.B. + 0,10 V,) hat sich als unzweckmassig erwiesen. Die an so vor- 
behandelten Proben gemessenen Kurven zeigen zwar grosse Ahnlichkeit mit den Kurven nach der 
Vorbehandlung (d), ihr Verlauf ist aber meistens starker gekriimmt. Aus diesen Griinden wurde die 
Behandlung mit verdiinnter Wasserstoffperoxydlésung vorgezogen. 
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Abb. 5 zeigt Beispiele der galvanostatisch gemessenen Potential-Zeit-Kurven 
nach der Vorbehandlung (d) bei verschiedenen Stromdichten. Der Kurvenverlauf ist 
weitgehend linear, wenn auch, insbesondere bei hohen Stromdichten, eine schwache 
Kriimmung unverkennbar ist. Die in Abb. 5 eingezeichneten Geraden geben Durch- 
schnittssteigungen in dem betreffenden Potentialbereich von etwa +-0,4 bis +-0,75 V,, 
an. Bei héheren Potentialen nimmt die Kriimmung erheblich zu. In Abb. 6 sind zur 
Anwendung der Gleichung (8) die Steigungsmasse der Geraden in Abb. 5 und 
Parallelmessungen gegen In i aufgetragen. Die vertikalen Striche beriicksichtigen die 
schwache Kriimmung. Die Punkte geben Mittelwerte an. 
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Ass. 5. Galvanostatische Potential-Zeit-Kurven (18/8-Chrom-Nickel-Stahl) 


Polarisiert man die Elektrode nicht nur mit positiven Strémen, sondern fihrt 
galvanostatische Umschaltversuche mit wechselnder Polarisationsrichtung durch, 
erhalt man nach wenigen Umschaltversuchen reproduzierbare Kurven (vgl. Vorbe- 
handlung a). Als Beispiel zeigt Abb. 7 zwei Kurven, die bei einer Stromdichte von 
+63 - 10-8 A/cm? zwischen den Potentialen -+-0,25 und +1,18 V,, erhalten wurden. 
Die Kurven weichen nicht nur von einem gradlinigen Verlauf ab, sondern sind auch 
fiir die einzelnen Polarisationsrichtungen in der Form verschieden. 


Es ist noch bemerkenswert, dass die Proben nach der Vorbehandlung (a) bis (c) sich im stromlosen 
Zustand nicht selbstaktivieren. Die Lésungsgeschwindigkeit der Passivschicht muss demnach so 
klein sein, dass sie durch Reduktion geringer Verunreinigungen des Elektrolyten (z.B. Spuren von 
Sauerstoff) kompensiert werden kann. 


Potentiostatische Messungen 

Es wurden potentiostatische Einschalt- und Umschaltversuche im Passivbereich durchgefiihrt. 
Die Messergebnisse sind in den Abb. 8 bis 10 in doppellogarithmischer Darstellung wiedergegeben. 
Hierbei ist auf der Ordinate stets die Differenz i-i,, aufgetragen. i, ist der stationare Endwert des 
Stromes nach ca. | Tag. Er ist nur bei 1,00 V, und gelegentlich bei 0,75 Vy messbar gross. Zur 
Deutung dieser Grésse i,, gibt es folgende Méglichkeiten: 

(a) i, gibt den passiven Lésungsstrom /, wieder 

(b) i. ist ein durch Umsetzung von Verunreinigungen bzw. geringen Korrosionsprodukten 

verursachter Redoxstrom 

(c) i. beschreibt die Geschwindigkeit einer geringfiigigen Spaltkorrosion an der Abdeckung der 

Stromzufiihrung. 
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2=85x10 


_ ig? 7 x10 “Acme? 


ini, 


Asp, 6, Abhingigkeit des Potentialanstiegs von der Stromdichte 
(18/8-Chrom-Nickel-Stahl) 


(a) +63 x10 °A 
(b) -63x10 


Potential, V,, 


5 6 
Zeit, min 


ApB. 7. Galvanostatische Umschaltversuche wechselnder Polarisationsrichtung 
(18/8-Chrom-Nickel-Stahl) 
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Ass. 8a—8d. Strom-Zeit-Verlauf bei potentiostatischen Einschaltversuchen am 18/8- 


Chrom-Nickel-Stahl und theoretischer Kurvenverlauf mit 
Kurve a: ip = 10°" Acm™; B= 


Kurve b: i, = 10-7? Acm 
Kurve c: i, = 107% A cm- 
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Es wurde beobachtet, dass bei mehreren Versuchen mit einer Probe der Messwert von i, mit der 
Zahl der Versuche zunahm. Darauf wurde in demselben Elektrolyten eine andere Probe mit guter 
Abdeckung untersucht und ein kleinerer Wert fiir /,, gemessen. Diese Beobachtungen zeigen, dass die 
Deutung (a) sehr unwahrscheinlich ist und die Deutung (c) wahrscheinlich die Ursache von i,, richtig 
beschreibt. Aus diesem Grunde darf man wohl auch fiir hohe Potentialwerte i,, praktisch gleich Null 
setzen und die im Anschluss an Gleichung (14) abgeleiteten Beziehungen anwenden. 


Einschaltversuche sind in den Abb. 8(a) bis 8(d) wiedergegeben. Die Steigung ist, 
worauf Stern* hingewiesen hat, dem Betrage nach etwas kleiner als Eins. Die Mess- 
werte werden mit guter Genauigkeit durch folgende Gleichung wiedergegeben: 

i=i,+kr* (21) 
Ferner liisst sich gegeniiber den friiheren Messungen® eine geringe, aber deutlich 


erkennbare Abhingigkeit des Kurvenverlaufs vom Potential nachweisen. Mit 
steigendem Potential werden die Kurven zu hdheren Stromdichten hin verschoben. 
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Ass. 9. Theoretischer Verlauf der Ladungsbelegung als Funktion der Zeit fiir die in 
Abb. 8 aufgefiihrten Werte der Konstanten io, 6 und E = 1,000 V, 


Die Ergebnisse von potentiostatischen Umschaltversuchen innerhalb des Passiv- 
bereiches zeigen Abb. 9 und 10. Bei den Versuchen zu Abb. 9 wurden die Proben 
zunichst wie bei den oben beschriebenen Einschaltversuchen potentiostatisch bei 
0,25 V;, passiviert und einen Tag bei diesem Potential gehalten. Darauf wurde das 
Potential plétzlich auf einen héheren Wert geandert. Abb. 10 zeigt, dass die Form der 
Gleichung (3) bzw. (21) auch bei Umschaltversuchen erhalten bleibt, und mit zuneh- 
mendem Potentialsprung auch die Stromdichte ansteigt. Die im Ausgangszustand 
vorhandene Vorbedeckung fihrt allerdings bei Zeiten unter einer Minute zu Ab- 
weichungen vom linearen Verlauf. Durch eine Zeitverschiebung um die Konstante 
t, kann diese Abweichung, wie Abb. 10 zeigt, weitgehend aufgehoben werden. 

Bei den Versuchen zu Abb. 11 wurden wiederholte Potentialwechsel zwischen 
0,25 und 1,00 V,, durchgefiihrt. Als Ordinate ist stets der Absolutbetrag der Strom- 
werte aufgetragen. Die Messungen zeigen, dass bei PotentialerhGhungen und 
Potentialerniedrigungen die fliessenden Stréme in ihrem Absolutbetrag nicht gleich 
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Ass. 10. Potentiostatische Umschaltversuche am 18/8-Chrom-Nickel-Stahl 
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Ass. 11. Potentiostatische Umschaltversuche wechselnder Polarisationsrichtung 
am 18/8-Chrom-Nickel-Stahl zwischen den Potentialen 0,25 und 1,00 V, 
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gross sind, und dass sich die fliessende Strommenge mit der Zahl der Potentialwechsel 
iindert. Hierauf haben wir friiher bereits hingewiesen.* Wéahrend bei den ersten 
beiden PotentialerhGhungen n noch in der Nahe von | liegt, so betraigt n bei den 
spateren Potentialwechseln etwa 2/3. 


AUSWERTUNG UND DISKUSSION DER VERSUCHSERGEBNISSE 


Galvanostatische Messungen 

Die galvanostatischen Messergebnisse zeigen, dass bei Vorhandensein diinner, 
frisch gebildeter Passivschichten, zu deren Erzeugung sich die oben beschriebene 
Vorbehandlung (d) als praktisch erwies, Potential-Zeit-Kurven erhalten werden, die 
durch Gleichung (11) beschrieben werden kénnen. Die Auswertung dieser Messungen 
zeigt Abb. 6. 


Ein Vergleich mit den entsprechenden Werten fir das reine Eisen zeigt, dass die Steigungsmasse m 
beim 18/8-Chrom-Nickel-Stahl grésser sind. Hierdurch ist die Bestimmung der Konstanten / ungenau. 
Wenn man annimmt, dass die Passivschichten beim Eisen und beim 18/8-Chrom-Nickel-Stahl analog 
aufgebaut sind, kann man erwarten, dass die Konstanten A, B und damit auch f = A/B fiir beide 
Materialien ungefahr den gleichen Wert haben. Dann ist nach Gleichung (8) die Konstante i, fiir den 
18/8-Chrom-Nickel-Stahl wesentlich kleiner als beim reinen Eisen. 


Die in Abb. 6 eingezeichnete Gerade wird den Messergebnissen am besten gerecht 
und entspricht folgenden Werten fiir die Konstanten iy und /: 


(22) 


= 85-10% V-!( = reines Eisen) 


ig = 7 A/cm? (23) 


Fir diese Daten kénnen nach Abb. 6 folgende Streubereiche angegeben werden: 


(a) fiir 6 = 85- 10-3 C/cm?/V!: (23’) 
ig = 3°10" bis 2-10-* A/cm’ 


(b) fiir i, = 10- A/cm?: 
p=40 bis 150-10%?C cm? (22’) 


Unter Beriicksichtigung eines Fladepotentials von +-0,08 V,, lautet die Gleichung 
(4) fiir den 18/8-Cr-Ni-Stahl mit den Daten (22) und (23): 


E — 0,08 


i=7-10 exp ( 


Zur Berechnung der Ladungsbelegung nach Gleichung (10) muss die Lésungs- 
geschwindigkeit der Passivschicht i,, bekannt sein. Mit Hilfe potentiostatischer Unter- 
suchungen im Passivbereich lasst sich diese Grésse nicht messen. Sie muss kleiner 
als 10-* A/cm? sein. Wenn man den Kurvenverlauf (b) und (c) in Abb. 4 durch 
Gleichung (11) interpretiert, kann i, abgeschatzt werden. Der zuniachst rasche 
Potentialanstieg der genannten Kurven muss dann analog zu Abb. 2 durch einen 
hohen Betrag des Absolutgliedes der Gleichung (11) gedeutet werden. Legt man an 
die Kurven (b) und (c) Tangenten mit der Neigung der Kurve (d), so ergibt sich das 
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Absolutglied der Gleichung (11) als die Ordinate dieser Tangenten beim Ausgangs- 
potential. Unter Beriicksichtigung der oben genannten Ausgangspotentiale, i = 
6.3 - 10-7 A/cm? und dem ip-Wert (23), ergeben sich folgende Werte: 


In (i/ig) 
Kurve Ady (Ag, In (i,/i9) i.(A/cm?) 


6,9 66-1¢-™ 
5,4 


0,63 V 
0,71 V 


0,27 V 
0,24 V 


Diese Angaben sind zweifellos ungenau. Es ist aber anzunehmen, dass wenigstens 
die Gréssenordnung stimmt. Die Mittelwerte sind: 


In (i,/i9) = 6,1; i, = 4° 10-" A/cm? (25) 


Unter Beriicksichtigung der Daten (22) und (23) lautet Gleichung (10) fiir den 
18/8-Chrom-Nickel-Stahl: 


Q- Ad _ E— 0,08 
In 72 
Die Genauigkeit der Gleichungen (24) und (26) ist wegen der Unsicherheit der 

Daten fiir /, iy und i, gering. 


(26) 


Der niedrige Wert von i, erklart auch den oben genannten Befund, dass 18/8-Chrom-Nickel- 
Stahlproben in 1 N Schwefelsdure bei Raumtemperatur sich nur selten selbstaktivieren. Aus dem 
gleichen Grunde diirften sich auch stationare Ladungsbelegungen an vorbedeckten Proben nach 
Gleichung (10) nur sehr langsam einstellen. Die sehr kleinen Werte von i, und i, sind der Grund 
dafiir, dass das Absolutglied in der Gleichung (11) sehr gross wird. Dadurch erhalt man meist 
Potential-Zeit-Kurven, die nicht linear verlaufen, wie es die Kurvenbeispiele (a) bis (c) in Abb. 4 
zeigen. Der zuniachst schnelle Anstieg wird durch das hohe Absolutglied bewirkt. Darauf erfolgt 
der Ubergang in das Gebiet der Transpassivitaét. Nur bei sehr kleinen Ausgangsbedeckungen, wie 
sie nach der Methode (d) erhalten wurden, ist das Absolutglied geniigend klein, so dass lineare 
Potential-Zeit-kurven gemessen werden kénnen. Die Bestimmung linearer Potential-Zeit-Kurven 
ist also beim 18/8-Chrom-Nickel-Stahl im Gegensatz zum reinen Eisen wegen der ungiinstigen 
Datierung der Konstanten i, und /, schwierig. 

Zur Deutung der galvanostatischen Umschaltversuche mit wechselnder Polarisationsrichtung 
(Abb. 7) darf man nach dem oben Gesagten annehmen, dass wahrend der Versuchszeiten die Passiv- 
schicht bzw. die Ladungsbelegung sich praktisch nicht andern wird. Das besagt, dass die geflossenen 
Ladungsmengen kaum durch Auf- und Abbau der Passivschicht gedeutet werden kénnen. Wegen der 
in Abb. 7 in beiden Fallen von einer Exponentialfunktion abweichenden Potential-Zeit-Funktion 
diirfte auch die Umladung einer Deckschichtkapazitat, die eine wesentlich kleinere Zeitkonstante 
haben diirfte, nicht fiir den Ladungsaustausch verantwortlich sein. 

Es bleiben als Deutung der Potential-Zeit-Kurven in Abb. 7 noch folgende Méglichkeiten: 

(a) Ablaufen von Redoxprozessen durch geringfiigige Verunreinigungen 

(b) Adsorption oder Chemisorption von lonen an der Passivschicht 

Die Ladungsmengen, die im Potentialintervall von 0,25 bis 1,00 Vyq ausgetauscht werden, 


betragen: 
(1) anodische Polarisation: 15 - 10-° C/cm? 
(2) kathodische Polarisation: 14 - C/cm? 


Da nach mehrmaligem Wiederholen der Versuche die Reproduzierbarkeit der Kurven gewahrt 
bleibt, obwohl im Transpassivitatsgebiet geringfiigig Korrosion stattfindet, deren Produkte Redox- 
prozesse erméglichen, ist die oben genannte Deutung (a) unwahrscheinlich. Die stete, geringe 
Zunahme der Korrosionsprodukte hatte sich dann durch Ansteigen der Stromdichte auf den Kurven- 
verlauf auswirken miissen. Somit bleibt die Deutung (b) als wahrscheinlich iibrig. 
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POTENTIOSTATISCHE MESSUNGEN 


Einschaltversuche 


Zur Erérterung der potentiostatischen Messergebnisse wollen wir im folgenden 
die Messwerte mit theoretischen Kurven fiir vorgegebene Werte fiir 6 bzw. K und i, 
vergleichen. Hierzu sind die Variablen i und ¢ sowie die Ladungsbelegung Q fiir 
einen beliebigen Parameter z aus den Gleichungen (4), (15) bzw. (12) zu berechnen. 
Die theoretischen Kurven fiir die Konstanten: 


(a) B= 85-10% C/em?/V; iy = 107 A/cm? 


(b) B= 85-10% C/cm?/V; i, = A/cm? 


(c) B = 170: C/cem?/V; i, = 10-8 A/cm? 


sind in Abb. 8(a) bis (d) mit den Messwerten eingezeichnet. 
Uber den Verlauf der theoretischen Kurven kénnen an Hand der Diagramme 
zunachst folgende Aussagen gemacht werden: 


(1) Die Kurven verlaufen bei gleichen ij-Wert nahezu parallel. Ein zunehmender 
6-Wert verschiebt die Kurve zu héheren Stromwerten. 

(2) Bei gleichem /-Wert und verschiedenen ij-Werten verlaufen die Kurven nicht 
parallel. Mit steigendem i-Wert und mit zunehmender Zeit verschiebt sich die 
Kurve zu héheren Stromwerten. 

Wenn man die Messpunkte mit den theoretischen Kurven vergleicht, ergeben 
sich folgende Gesichtspunkte: 

(3) Die Messwerte weichen von der theoretischen Kurve (a) mit den Mittelwerten 
der galvanostatischen Ergebnisse erheblich ab. Bei gleichen Zeiten sind die Strom- 
werte der Messpunkte um einen Faktor 2 bis 3 grésser als die Werte der Kurve a. 

(4) Die Messpunkte liegen in einem Streubereich, der mehr zu den Kurven a 
und c als zu der Kurve b parallel verlauft. Mit zunehmender Zeit wird der 
Stromabfall bei den Messpunkten grésser als bei den theoretischen Kurven. 


Der Unterschied zwischen den theoretischen Kurven und den Messwerten lasst 
sich am besten an Hand der Werte fiir die Ladungsbelegungen vergleichen. Die 
zeitliche Zunahme der Ladungsbelegungen ist an einem Beispiel (E;, = 1 V) fiir die 
theoretischen Kurven a bis c in Abb. 9 wiedergegeben. Aus dem Diagramm 
ergeben sich die Werte fiir Q, (bei 4; = 0,1 min) und Q, (bei t, = 1000 min). Diese 
und die Q-Werte der Messergebnisse, die durch Integration der Gleichung (21) von 
t, bis f, erhalten wurden, sind fiir alle Einschaltversuche in der Zahlentafel zusam- 
mengestellt. 

Fiir eine Diskussion der zu hohen Stromwerte betrachten wir folgende Méglich- 
keiten: 
(a) Anderung der Konstanten i, und / 
(b) Unbekannte Fehlerquellen 


Zu (a): 
Sowohl eine Erhéhung der Konstanten i) als auch eine Erhéhung der Konstanten 
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B bewirkt eine Verschiebung der theoretischen Kurve zu héheren Strémen.* Hierbei 
diirfte nach dem oben genannten Punkt (4) eine Erhéhung des /-Wertes den Verlauf 
der Messergebnisse besser wiedergeben. Die Konstanten der Kurven (b) und (d) 
liegen noch in dem Streubereich der galvanostatischen Messwerte (Gleichungen (25’) 
und (26’). 


Zu (b): 

Als Fehlerméglichkeit kann das Ablaufen einer Redoxreaktion betrachtet werden. 
Diese Redoxreaktion miisste auch nach Potentialwechsel an einer bereits gebildeten 
Passivschicht ablaufen. Ein Vergleich mit Abb. 11 zeigt, dass die nach mehrmaligem 
Potentialwechsel noch fliessenden Stréme wesentlich kleiner als die hier diskutierten 
Stromdifferenzen sind. Eine Redoxreaktion kann nicht als wesentliche Fehlerméglich- 
keit betrachtet werden. 

Abgesehen von den hohen Stromwerten weichen die Messergebnisse auch wegen 
des zu hohen Stromabfalls nach langeren Zeiten von den theoretischen Kurven ab. 
Diese Erscheinung ist auf den Abb. 8(b) bis (d) besonders ausgepragt. Der Effekt 
bewirkt, dass die gemessenen Strom-Zeit-Kurven vom linearen Verlauf mit zuneh- 
mender Zeit nach links und nicht wie die theoretischen Kurven nach rechts abweichen. 
Ferner erscheint die Neigung der gemessenen Strom-Zeit-Kurve innerhalb der 
Streubreite zu steil. Dies hat uns auch friiher®? dazu veranlasst, fiir den Chrom- 
Nickel-Stahl einen anderen Passivschicht-Bildungsmechanismus als den nach 
Gleichung (4) anzunehmen. 


Der verstarkte Stromabfall nach langerer Versuchszeit ist nicht auf den 18/8-Stahl beschrankt. 
Die eingangs erwahnte Beobachtung anderer Autoren’.’, dass nach langeren Zeiten das Strom-Zeit- 
Gesetz einen exponentiellen Verlauf annimmt, besagt das gleiche. Diese Beobachtung kann gedeutet 
werden, wenn man annimmt, dass die Konstante i, in der Gleichung (4) sich mit der Zeit etwas 
andert. Nach der Theorie ist 7, proportional der Zahl der wanderfahigen lonen in der Schicht. Wenn 
mit der Zeit eine Art “Alterung” der Schicht einsetzt, muss die Konstante i, abnehmen. Zum 
Verstandnis der Messwerte geniigt bereits eine Abnahme um etwa 30 Prozent. Eine solche Abnahme 
diirfte durchaus méglich sein. 


Umschaltversuche 

Der in Abb. 10 dargestellte Strom-Zeit-Verlauf nach Umschaltvorgingen unter- 
scheidet sich von den Messergebnissen in Abb. 8 durch eine Zeitverschiebung um 4p. 
Anstelle der Gleichung (21) tritt die Gleichung: 


i=k(t+%) (27) 


Hierbei bedeutet f, die Zeit, bie der sich bei dem betreffenden Potential ohne Vor- 
bedeckung eine solche Ladungsbelegung ausgebildet hatte, die bei der Vorbedeckung 
—also wahrend eines Tages bei 0,25 V,,—entstanden ist. Demnach sind die f)-Werte 
grosser als 0,1 min, wenn die betreffenden Q,-Werte kleiner als die Ladungsbelegung 
der Vorbedeckung sind. Letzte ist etwas grésser als der Q,-Wert fiir 0,25 V,,. 
Nach den Angaben in der Zahlentafel kann diese Ladungsbelegung mit etwa 3 - 10% 
C/cm? angenommen werden. 


* Die Erhéhung der Konstanten i, und £ bewirken beide eine Verringerung des Nenners in Glei- 
chung (26), so dass die hiermit errechneten stationaren Q-Werte mit den Angaben der Zahlentafel 2 
besser harmonieren. 
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In Abb. 10 sind die Messergebnisse fiir f9- Werte aufgetragen, die die Gleichung (27) 
am besten erfiillen. Nach den genannten Uberlegungen ist der f)-Wert fiir den 


Potentialwechsel auf 0,5 V;, am besten zu verstehen. Unter Beriicksichtigung der 


Q,-Werte in der Zahlentafel und dem Kurvenverlauf in den Bildern 8(a) und (b) sollten 
jedoch die fy-Werte fiir den Potentialwechsel auf 1,0 und 0,75 V;, kleiner als die oben 
angegebenen sein. Dieser Widerspruch mit der Theorie ist qualitativ zu verstehen, 
wenn man eine “‘Alterung’” der Vorbedeckung beriicksichtigt. Nach Gleichung (4) 


ZAHLENTAFEL. VERGLEICH DER THEORETISCHEN UND EXPERIMENTELLEN LADUNGSBELEGUNGEN 


E Q, AQ Q, 
(Vv) (C/cm?) (C/cm?) (C/cm?) Bemerkung 
1,00 a 4,0- 10-8 6,9 - 2,9 - 10-3 theoretisch 
1,00 b 4,4- 10-3 ie theoretisch 
1,00 7,7 -10-* 13,0-10-* 5,3: 10-3 theoretisch 
1,00 Xx — — 7,6: 10-8 gemessen 
1,00 — — 6,7 - 10-* gemessen 
0,75 a 3,0-10°% theoretisch 
0,75 b 3,3 6,1 - 10-8 2,8 - 10°% theoretisch 
0,75 5,7-1¢° 9,7 - 4,0-10°% theoretisch 
0,75 x — 4,1 -10°% gemessen 
0,50 a 1,90 - 10-8 3,34 - theoretisch 
0,50 b 2,15: 10-* 4,05 - 10-3 1,90 - 10-8 theoretisch 
0,50 3,70 - 10-* 6,30 - 2,60 - 10°* theoretisch 
0,50 x 3,0-10°* gemessen 
0,50 — 2,6 - gemessen 
0,25 a 0,80 - 10-8 1,48 - 10-8 0,68 - 10°* theoretisch 
0,25 b 0,90. 10-8 1,81 - 10° 0,91 - 10-8 theoretisch 
0,25 c 1,55- 10-3 2,75 - 10-3 1,20 - theoretisch 
0,25 % +,0 2,0 - 10-* gemessen 


muss sich nimlich eine Verminderung von j, auf den lonentransport ebenso auswirken 
wie eine Zunahme der Ladungsbelegung. Die Ladungsbelegung der Vorbedeckung 
ist also effektiv grésser, als oben angegeben wurde. Die Hypothese, dass i) sich mit 
der Zeit vermindert, wird auch durch diese Umschaltversuche gestiitzt. 

Abb. 11 zeigt den Strom-Zeit-Verlauf nach Potentialwechselversuchen zwischen 
0,25 und 1,00 V,,._ Nach der ersten und zweiten Potentialerhéhung erfolgt anscheinend 
noch ein Schichtaufbau. Ein Einfluss der Vorbedeckung auf den Kurvenverlauf, also 
Giiltigkeit der Gleichung (27), ist dabei nach der zweiten PotentialerhGhung besonders 
gut zu erkennen. Nach mehrmaligen Wechselversuchen fallen schliesslich innerhalb 
der relativ grossen Streubereiche die Strom-Zeit-Kurven nach Potentialerniedri- 
gungen und -erhdhungen zusammen. Diese gemeinsamen Strom-Zeit-Kurven werden 
ebenfalls durch Gleichung (21) beschrieben. Hierbei ergibt sich i in A/cm?, wenn 
fiir die Konstanten k = 35-10%, n= § und f¢ in min eingesetzt wird. Durch 
Integration folgt schliesslich: 

Q= (28) 


Im Zeitintervall von 0,1 bis 1000 min betragt die Anderung der Ladungsbelegung etwa 58 - 10 a 
C/cm?. Diese Anderungen sind zwar merklich grésser als bei den entsprechenden galvanostatischen 
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Versuchen. Wegen der gleichen Gréssenordnung ist es aber naheliegend, auch hier die nach mehr- 
maligem Umschalten noch fliessenden Ladungen nicht auf Anderungen in der Schichtdicke, sondern 
auf Vorgange an der Phasengrenze durch Chemisorption von Ladungstragern oder ahnliche Vorgange 
zu deuten. Nahere Angaben iiber diesen Vorgang, insbesondere in Verbindung mit einer Deutung des 
kubischen Zeitgesetzes (28) k6nnen nicht mitgeteilt werden. 


SCHLUSSBETRACHTUNG 

Die galvanostatischen und potentiostatischen Versuchsergebnisse zeigen, dass 
die Passivschichtbildung auf 18/8-Chrom-Nickel-Stahlen in redoxsystemfreier 
Schwefelsaure durch Gleichung (4) beschrieben werden kann, wenn man von einigen 
Unregelmassigkeiten absieht. Diese Unregelmiassigkeiten sind: 


(1) Der etwas schwach gekriimmte Verlauf der Potential-Zeit-Kurven. 

(2) Die Abweichung der Strom-Zeit-Kurven vom theoretischen Kurvenverlauf 
mit den galvanostatisch ermittelten Konstanten. 

(3) Der starkere Stromabfall nach langerer Versuchszeit. 

(4) Der etwas zu grosse Einfluss einer Vorbedeckung bei Potentialwechselver- 
suchen. 

Die Kriimmung der Potential-Zeit-Kurven ist besonders bei héheren Potentialen 
—beim Ubergang in das Gebiet der Transpassivitit—merkbar. Aus diesem Grunde 
kann man vermuten, dass die Konstanten # und i, schwach potentialabhiangig sind. 
Dies erklart méglicherweise auch die Abweichung der Messwerte beim potentio- 
statischen Einschaltversuch vom theoretischen Verlauf fiir galvanostatisch ermittelte 
Konstanten. Zum naheren Verstandnis der Zusammenhange wollen wir die Kon- 
stanten der Gleichung (4) diskutieren. 

Die Konstante jy ist ein Leitfahigkeitswert fiir den nichtohmschen Ionentransport 
in der Passivschicht. Sie ist proportional der Zahl der wanderfahigen Ionen bzw. 
der Leerstellen in der Schicht, iiber welche die lonenleitung erfolgt. Wenn im Laufe 
der Zeit eine ““Alterung” der Schicht einsetzt, kann die Zahl der Leerstellen abnehmen. 
Dies wurde oben bereits zur Deutung des starkeren Stromabfalls und des Einflusses 
der Vorbedeckung erwahnt. 

Ohne Beriicksichtigung der Rauhigkeit liegt die Konstante i, fiir verschiedene 
Metalle in folgenden Gréssenbereichen: 


Aluminium (Johansen u.a.™): 2 bis 3- 10-* A/cm? 


Eisen (Gleichung (22)) 1,7+10-* A/cm? 
(Nb, Ta, Zr, Ti, Hf)! : 10° bis 10-™ A/cm? 
18/8-Chrom-Nickel-Stahl : etwa 10-' A/cm? 


(Gleichung (26)) 
Fir die Konstante / ergibt sich nach Gleichung (6) folgender Zusammenhang: 
B so 
A 
Da fiir alle Metalle die in der Gleichung (6) auftretenden Daten sich nicht wesentlich 


unterscheiden, miissten die messbaren Ay = Bo-Werte in der gleichen Gréssenord- 
nung liegen. Dies wird durch Literaturangaben bestatigt : 


(Al, Zr, Ta, Ti, Hf, Nb): 3 bis 11 - 10-* cm/V 
Eisen* : 4,5-10-* cm/V 


(29) 
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Fiir das Eisen wurden hierbei folgende Werte eingesetzt: 
M = 160 g/mol; y = 5,24 g/cm; »’ = 6; B = 8,5- 10-* C/cm?/V 

Wenn man fiir den 18/8-Chrom-Nickel-Stahl dieselben Werte annimmt, ergibt sich 

fiir = 85 bis 170-10-* C/cm?/V ein fAy-Wert von 4,5 bis 9-10-* cm/V, der 

in den oben genannten Bereich hineinpasst. Aus diesen Angaben lassen sich folgende 

Anhaltswerte fiir die Sprungweite errechnen: 


Eisen? (0 = 0,5: » = 3): os = 7,.7A,s ~ 3A fiir o ~ 2,5 
Aluminium™ (« = 0,5: » = 3): os = 6,6 bis 8,8 A 


Fiir den 18/8-Chrom-Nickel-Stahl ergibt sich fiir 6 = 170- 10-* C/cm?/V eine 
doppelt so grosse Sprungweite wie beim Eisen. 

Dieser Wert erscheint etwas zu hoch. Wenn man aber bedenkt, dass die in den 
Gleichungen (32) und (33) auftretenden Konstanten fiir die Passivschicht auf dem 
18/8-Chrom-Nickel-Stahl unbekannt sind und der Faktor « auch grésser als 0,5 
sein kann, fiihrt auch der hohe /-Wert, der die potentiostatischen Messungen am 
besten beschreibt, zu annehmbaren Sprungbreiten. 

Der Unterschied zwischen den Konstanten, durch welche die galvanostatischen 
bzw. potentiostatischen Messungen am besten wiedergegeben werden, kann auch 
folgende Ursache haben. Bei den galvanostatischen Versuchen wird die Passivschicht 
mit relativ kleiner Geschwindigkeit und bei konstanten elektrischen Feld in der 
Schicht aufgebaut. Bei den potentiostatischen Messungen sind dagegen die Stréme 
zu Beginn wesentlich grésser und die Feldstarke nimmt mit der Zeit ab. Die Bedin- 
gungen fiir das Wachsen der Passivschicht sind folglich in beiden Fallen nicht 
identisch. Es ist méglich, dass hiermit verbundene Effekte unterschiedliche Werte 
fiir die Konstanten i, und f, z.B. durch Anderung von «, s und o, bewirken. 


Zum Schluss bleibt noch die Frage offen, ob die Versuchsergebnisse auch durch andere der 
Gleichung (4) ahnliche Beziehungen beschrieben werden kénnen. Stern* und Charlesby'’ haben 
z.B. eine Gleichung diskutiert, die einen Transport in hohen elektrischen Feldern durch wellenme- 
chanischen Tunneleffekt beschreibt.'® Ein derartiger Mechanismus muss fiir lonen wegen der zu 
grossen Masse dieser Teilchen abgelehnt werden.* Dagegen ist die Tunnelung von Elektronen wegen 
ihrer kleinen Masse méglich.'’:'* Dieser Vorgang kommt jedoch fiir die oben beschriebenen Versuch 
nicht in Betracht, da keine Elektronen durch die Schicht wandern.® 

Ob die Gleichung (4) nur durch die eingangs genannte Theorie von Mott und Cabrera interpretiert 
werden kann, wird durch die Versuchsergebnisse nicht entschieden, da ein direkter Beweis fiir die 
hohen Feldstarken in den sehr diinnen Passivschichten fehlt. Andere Deutungen der Gleichung (4) 
miissen als méglich angesehen werden.'* 
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LE COMPORTEMENT ELECTROCHIMIQUE DES METAUX 
DU GROUPE DU FER (Co, Ni, Fe) 
DEPOSES SUR LE MERCURE* 


J. MINDOWICZ 
Laboratoire d’Electrochimie et Métallurgie, Université Libre de Bruxelles, Belgique 


Résumé—On a étudié expérimentalement l’électrodéposition des métaux du groupe du fer (Co, Ni, Fe) 
sur le mercure a partir de leurs solutions aqueuses 0,1 M de chlorures. La présente note relate 
uniquement les observations faites dans le domaine des faibles densités de courant (J = 0,4 a 40 
A/cm*), par la méthode intensiostatique, avec enregistrement de la tension cathodique en fonction du 
temps. 

Grace a une méthode nouvelle comportant deux sondes de potentiel, il a été possible de démontrer 
que dans le cas des métaux de ce groupe, le processus d’électrodéposition ne s’accompagne d’aucune 
diffusion de ces métaux dans le mercure ni de la formation d’amalgames. 

On peut véritablement considérer qu’il y a recouvrement de la surface du mercure par le métal 
déposé, comme sur une cathode solide. 

Par conséquent, il faut admettre que tous les calculs de solubilité de ces métaux, effectués par 
certains auteurs sur la base de mesures de tensions d’équilibre d’amalgames, considérés comme 
homogénes, reposent sur une application non appropriée de la formule de Nernst. 

En outre, aprés un certain taux S de recouvrement de la surface de mercure par le métal étudié, on 
peut observer, 4 la coupure du courant, une évolution spontanée de la tension enregistrée, de durée 
variable 7,, depuis la tension de polarisation jusqu’a la valeur initiale correspondant au mercure pur. 

Il existe une relation entre 7, et les facteurs de l’électrolyse J et S$. L’ensemble de ces observations 
confirme que la cathode de mercure plus Ou moins recouverte per les métaux du groupe considéré se 
comporte comme une polyélectrode hétérogéne, siége de phénoménes spontanés de corrosion électro- 
chimique. 


Abstract—An experimental study has been made of the electrodeposition of the metals of the iron 
group (Fe, Co, Ni) on mercury, using their 0-1 M aqueous chloride solutions. This paper deals only 
with the observations made at low current densities (J = 0-4-40 “A/cm*) by the galvanostatic method, 
with recording of the cathodic potential as a function of time. 

A new method for measuring potentials was used to demonstrate that the process of electro- 
deposition of the metals of the iron group on mercury is accompanied neither by diffusion of the 
metal in the mercury, nor by the formation of amalgams. These metals cover the surface of mercury 
as if deposed on a solid cathode. 

As a consequence, all the calculations of the solubility of these metals in mercury, made by certain 
authors using the measurements of the equilibrium potentials of the amalgams, considered as homo- 
geneous, are based on an unsuitable application of Nernst formula. 

Besides that, when the current is cut off, after a certain percentage S of covering of the mercury 
surface, a spontaneous rise of potential can be observed. The potential changes, taking a variable 
time, r,, to come from the value of polarisation potential to that of the initial value observed for pure 
mercury. 

There exists a relation between 7, and the factors of electrolysis J and S. 

On the whole, these observations confirm that the surface of the mercury cathode, more or less 
covered by the metals of this group, behaves as a heterogeneous poly-electrode on which spontaneous 
electrochemical corrosion takes place. 


* Présenté a une réunion de la Commission No. | (Corrosion) du CITCE, Bruxelles, Septembre 
1960. 
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Zusammenfassung—Die elektrolytische Abscheidung der Metalle der Eisengruppe (Co, Ni, Fe) auf 
Quecksilber wurde mittels einer intentiostatischen Methode, mit Registrierung der Kathodenspannung 
in Funktion der Zeit, untersucht. Es wurden 0,1 M wasserige Lésungen der Chloride dieser Metalle 
bei kleinen Stromdichten (J = 0,4 bis 40 “A/cm?) elektrolysiert. 

Mit Hilfe einer neuen Messmethode (zwei Potentialsonden) wurde gezeigt, dass in diesem 
Falle keine Amalgambildung oder Diffusion dieser Metalle in die Quecksilberphase stattfindet. 
Demnach vollzieht sich die Metallabscheidung ahnlich wie bei einer festen Kathode. 

Infolgedessen beruhen alle Léslichkeitsbestimmungen dieser Metalle im Quecksilber, die auf 
Grund der Messungen der Gleichgewichtsspannung der als homogen betrachteten Amalgamen 
durchgefiihrt wurden, auf einer ungeeigneten Anwendung der Nernst’schen Gleichung. 

Ausserdem kann man bei Stromunterbrechung nach einer bestimmten Elektrolysedauer, die 
einer gewissen Bedeckung S der Quecksilberoberflache entspricht, wahrend eines variablen Zeitinter- 
valls 7, eine spontane Spannungssteigerung bis zum Initialwert des Quecksilbers beobachten. 

Es bestehteim Zusammenhang zwischen 7, und den Elektrolysefaktoren J und S. 

Das Gesamtbild dieser Beobachtungen bestatigt, dass die mehr oder weniger mit diesen Metallen 
bedeckte Quecksilberoberflache sich wie eine heterogene Polyelektrode verhalt, an der spontane 
elektrochemische Korrosionsvo1 gange stattfinden. 


INTRODUCTION 


EN vue de déterminer les causes de la surtension de dépdét particuli¢rement élevée 
des métaux du groupe du fer, nous avons estimé qu’une étude préliminaire sur cathode 
de mercure présenterait l’'avantage d’éliminer premi¢rement toute influence de la 
structure du métal de base. 

Une série d’autres facteurs complexes du probleme peuvent étre éliminés aussi 
dans des essais limités a de trés faibles densités de courant (variations d’ensemble 
ou locales de concentration, de pH, de température de la solution, etc., avec toutes 
les conséquences qu’elles entrainent). Ces conditions permettent aussi aisément 
l'emploi d’une anode réversible extérieure au compartiment cathodique. 

Par contre, la cathode de mercure pose le probléme de la solubilité et de la dif- 
fusion du métal déposé dans le mercure ou de ses combinaisons avec celui-ci. 

Quoique ce probléme soit essentiel en polarographie,'’ on ne trouve actuellement 
a ce sujet, dans la littérature, que des données trés incomplétes et méme contradic- 
toires. Il est particuliérement intéressant de souligner que les travaux les plus fréquem- 
ment cités, mais toujours discutés, de Tammann ef a/., qui ont étudié ce probléme 
par voie purement électrochimique, sont en flagrante contradiction avec l’ensemble 
des travaux d‘autres auteurs basés sur diverses méthodes physiques ou chimiques. 

Pour comparaison, le Tableau | donne les valeurs de la solubilité des trois métaux 
dans le mercure déterminées respectivement par Tammann et a/.,”»” par divers autres 
auteurs*-t.5 et finalement, les valeurs les plus récentes obtenues par de Wet et al.® 


Ceci nous était une raison supplémentaire pour reprendre ce probléme par une 
méthode électrochimique, et les résultats ci-aprés visent en premier lieu a trancher 
cette question. 


TECHNIQUE EXPERIMENTALE 


Aprés une série d’essais d’orientation il nous a paru que la technique expérimentale 
la plus appropriée 4 ces recherches était une combinaison de la méthode intensio- 
statique (soumettant I’électrode 4 une densité de courant constante pendant un temps 
déterminé) suivie d’une observation du comportement de la cathode ainsi chargée 
aprés la coupure du courant. Au cours de cycles successifs de ce genre, on enregistre, 
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en fonction du temps, l’évolution de la tension cathodique mesurée par rapport a 
une électrode de référence au calomel 4 KCI saturé (e.c.s.). 

Cependant, sur la base des essais d’orientation et des données de la littérature, 
qui attribuent aux métaux du groupe du fer une trés faible solubilité dans le mercure, 
on pouvait prévoir un manque d’homogénéité de la cathode. 


TABLEAU |. SOLUBILITE DES METAUX Co, Ni, Fe DANS LE MERCURE 
EN g/100 g pe Hg 


Métal Tammann et al., Autres auteurs de Wet et al., 
(1927-1930) (1910-1932) (1954) 
Co 0,17 8.10°° 26,2. 10°? 1.10°° 
Ni 2.10-°a1,4.10-4 
Fe 1.10-°a1,5.10-* 
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FiG. 1. Disposition relative de la cathode de mercure, du pont de jonction S, de l'anode 
extérieure réversible, et des deux sondes S, et S, pour les mesures de tensions cathodiques. 


La question dhomogéneité de l’'amalgame est primordiale quand on se propose 
de déterminer la solubilité d’un métal dans le mercure, sur la base de mesures de 
tensions d’électrodes d’amalgame. II était donc nécessaire de trouver une méthode 
expérimentale qui permettrait de s’assurer de cette homogénéité. 

Dans ce but, nous avons donc disposé un systéme de deux sondes de potentiel 
reliées chacune a une électrode de référence. La premiére, S,, est un siphon de Luggin 
a ouverture latérale, du type proposé par Piontelli, prenant le potentiel au voisinage 
immeédiat de la surface cathodique. 

La deuxieéme, S,, est un tube capillaire d’un diamétre intérieur d’environ | mm 
plongé au sein du mercure. Ce dispositif est représenté a la Fig. 1. 

Remarquons que la sonde S, permet de mesurer la tension d’un élément de 
la surface cathodique, isolée du champ électrique, et sur laquelle, par conséquent, 
les réactions de réduction et d’électrodéposition ne peuvent se produire. 

Toute variation de la tension mesurée par la sonde S,, au cours d’une période 
d’électrolyse, ne peut donc résulter que du développement d’un processus de diffusion 
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avec ou sans formation de combinaisons intermétalliques, affectant les propriétés 
électrochimiques de toute la masse du mercure de la cathode. 
Le schéma électrique représenté a la Fig. 2 permet d’enregistrer 4 volonté, soit 


Fig. 2 (b). 
Fic. 2. Schéma électrique: 
A amperemeétre a sensibilités multiples par commutateur sans coupure (100 “A a 10 mA) 
Ampl. pH-métre Radiometer type 22 
Reg. Galvanométre Didaspot, avec suiveur de spot Photodyne (SEFRAM). 
e.c.s. | et 2 Electrodes de référence au calomel 4 KCI saturé. 
€.C.S.g, anode réversible extérieure (§ ~ 50 cm?). 
B,,, Bécher de jonction 
S,, S,, S, pont de jonction anodique et sondes 
(ces parties contiennent la méme solution que le compartiment cathodique) de méme 


que la branche de droite du pont S,’) 
S,’ pont de jonction agar-agar 4 KCI saturé dans la branche de gouche. 


I,, 1, commutateurs 
C, c cathodes d’électrolyse et de préélectrolyse 
FiG. 2a. Détail de la cellule de surface cathodique de | cm*. 2b. Détail de la cellule de surface 


cathodique de 50 cm* 


la tension a la surface active de la cathode (sonde S,), soit la tension du Hg corre- 
spondant au sein de la cathode (sonde S,). 

Les densités de courant utilisées pendant les périodes de polarisation intensio- 
statiques, ont été de l’ordre de 0,4 4 40 wA/cm?; la constance du courant a été 
assurée dans tous les cas 4 moins de 3 pour cent prés, par un rapport suffisant de la 
résistance en série R a la résistance potentiométrique r [(R/r) > 10°]. La précision 
des mesures de tension est de +10 mV. 


| sa Ne Com 
— Ss; SA ‘ 
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Les essais ont été faits avec des solutions 0,1 M de chlorures des cations bivalents 
(Co?*, Ni?*, Fe®*) dont les pH étaient respectivement les suivants: 


CoCl, pH = 6,2 
NiCl, pH = 5,1 
FeCl, pH = 4,0 


Ces valeurs restaient pratiquement inchangées aprés électrolyse, le volume de solution 
étant toujours de 500 ml dans les deux types de compartiments cathodiques utilisés. 
Le premier comportait une surface cathodique de 1 cm? pour 25g de mercure et 
le deuxiéme, une surface de 50 cm? pour 250 g; ces cellules réalisaient donc respective- 
ment des rapports surface-/masse de mercure de 1/25 et 1/5 de cm?/g. 

La cathode auxiliaire (c), placée dans la méme cellule (Fig. 2), sert a la purification 
des solutions par voie électrochimique (préélectrolyse). 

Les expériences ont été faites a la température ambiante (20°C + 2°C). 

Le mercure utilisé pour la cathode était bidistillé et sa pureté, de méme que celle 
des solutions, contrélée par polarographie. 

L’absence de substances tensioactives dans les solutions a été vérifiée par des 
mesures de tension superficielle, par la méthode de l’'anneau. 

Toutes traces d’oxygéne dissous dans les solutions étaient éliminées par un 
barbotage suffisant d’azote pur. 

La cellule était placée sur une console fixée dans le mur, pour éviter la transmission 
de tous chocs ou vibrations a la surface du mercure, qui ne parait pas affectée par 
le barbotage d’azote dans la solution. 


RESULTATS EXPERIMENTAUX 


Les mesures de la tension par la sonde S, sur le mercure isolé au sein de la cathode, 
ont montré immédiatement que pour les métaux du groupe Fe, Co, Ni, cette tension 
restait constante et égale a la tension initiale sur le mercure vierge, quelles que soient 
les conditions et la durée de P’électrolyse. L’expérience a montré que ce comportement 
est nettement opposé a celui des métaux tels que le cadmium, formant avec le mercure 
un véritable amalgame. Dans ce cas, la diffusion dans le mercure du cadmium 
déposé a la surface, conduit a une tension qui évolue au cours de l’électrolyse, depuis 
la valeur correspondant au mercure pur jusqu’a la valeur mesurée simultanément par 
la sonde S, sur la surface active de la cathode (Fig. 3). 

Notons ici que cette méthode d’observation permettrait de vérifier certaines 
hypothéses faites en polarographie concernant la diffusion de métaux déposés sur 
le mercure.® 

Ces observations ont conduit a faire un calcul approché de la quantité d’électricité 
théoriquement nécessaire pour déposer sur la surface du mercure une masse unitaire 
my, du métal, constituant une couche monoatomique complete. Ainsi, les paramétres 
choisis pour caractériser l’électrolyse ont été la densité de courant J et le taux théorique 
d’occupation de la surface par le métal déposé appelé S (par hypothése de travail, 
S = 100 pour cent, quand la masse théorique de métal déposé = my,,). 

Nous avons aussi étudié les valeurs de la tension enrégistrée a la surface du mercure 
E, comme fonction des paramétres J et S; E = 4(J,S), a la fois pendant la période 
d’électrolyse 4 courant constant, puis pendant la période consécutive a la coupure 
du courant. 
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Les diagrammes enrégistrés en fonction du temps E = f(r) forment donc des 
cycles constitués, pour chacune des valeurs choisies de J et S, de deux parties, la 
premiére correspondant au temps d’électrolyse 7,, déterminé par les valeurs choisies 
de J et S, la deuxiéme correspondant 4 I’évolution spontanée de la tension aprés 
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Fic. 3. Evolution, en fonction du temps, des tensions mesurées par les sondes S,et S,, au cours 
de l’électrolyse d’une solution de cadmium (J = 20 “A/cm?). 


la coupure du courant. Les Figs. 4, 5, 6 représentent uniquement l’allure de cette 
deuxiéme partie des courbes E = f(7) pour le Co, le Ni et le Fe. 

Rappelons tout d’abord la tension constante, identique a celle observée en surface 
pour le mercure vierge, que l’on enregistre dans tous les cycles pour le mercure 
prélevé au sein de la cathode, aussi bien pendant la période d’électrolyse qu’aprés 


la coupure du courant. 
Pour les tensions caractéristiques mesurées en surface, le tableau suivant résume 


TABLEAU 2 


E/e.c.s. n= E—E, | 
(uA/cm*) (mV) (mV) (mV) 
4 Co 0,4 a 40 700 4 —780 —125 a —205 —370 
Ni 0.4440 | —730a-—-920  —200a —380 —400 
a m 0,4 a 40 —880 a —1030 | —148 a —198 —120 


les valeurs enregistrées, d’une part au palier d’électrolyse (£), d’autre part au palier 
observé aprés coupure 

Nous croyons ne pas pouvoir nous étendre ici sur l’analyse complete des parties 
de courbes enregistrées pendant les périodes d’électrolyse. 

Disons seulement que les oscillations apparaissent quand la tension cathodique 
atteint certaines valeurs assez négatives correspondant vraisemblablement a la 
compétition entre la réaction de dépdt du métal et celle de dégagement d’hydrogéne. 

Les tensions enregistrées aprés la coupure du courant ont montré un retour plus 
ou moins rapide a la valeur initiale correspondant au Hg pur. 

Ceci ne pouvait étre interprété que par une redissolution du métal déposé dans 


l’électrolyte. 
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Fic. 4. Allure de l’évolution spontanée, en fonction du temps, de la tension mesurée par la 
sonde S,, aprés coupure du courant d’électrolyse, d’une solution de chlorure de cobalt CoC}. 


Fic. 5. Allure de lévolution spontanée, en 

fonction du temps, de la tension mesurée par 

la sonde §S,, aprés coupure du courant 

d’electrolyse, d’une solution de chlorure de 
nickel NiCl,. 


Fic. 6. Allure de l’évolution spontanée, en 

fonction du temps, de la tension mesurée 

par la sonde S,, aprés coupure du courant 

d’electrolyse, d’une solution de chlorure de 
fer FeCl,. 


Un tel phénoméne est d’autant plus certain si Je métal est réellement insoluble 
dans le Hg comme l’indiquent les observations faites avec la sonde de potentiel en 


profondeur. 


Dans ce cas, il devrait apparaitre une relation entre les paramétres J et S de la 
période d’électrolyse et le temps 7, nécessaire pour la redissolution du métal. Pour 
la mettre en évidence nous avons porté 7, en fonction de S pour différentes valeurs 


de J (Fig. 7). 


Effectivement le diagramme montre pour le cobalt (Fig. 7a) une relation linéaire 
entre le taux de saturation de la surface S et le temps nécessaire pour restaurer 
parfaitement la surface de mercure pur, indiqué par la valeur de la tension. Cette 
relation est tout a fait indépendante de la densité de courant dans le domaine étudié 
(0,4 4 40 uwA/cm*), méme jusqu’a des valeurs de S de 1800 pour cent. 
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Fic. 7. Relations entre le temps de redissolution spontanée du métal déposé 7, et le taux de 
recouvrement de la surface réalisé théoriquement au cours de la période de l’électrolyse, avec 
différentes densités de courant. 


a: pour le cobalt © 2 A/cm? + 20 “A/cm? 
b: pour le nickel 0 4 wA/cm? @ 40 uA/cm? 
c: pour le fer A 8 wA/cm?® 
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Une relation linéaire semblablement indépendante de la densité de courant n’est 
obtenue pour le nickel et le fer que dans un domaine beaucoup plus limité de /a 
densité de courant (jusqu’a 4 wA/cm?) (Fig. 7b et 7c). 

Au dela, les pentes des droites diminuent, ce qui peut s’interpréter par le fait que 
la tension cathodique de dépdt des métaux devient nettement plus négative pour des 
densités de courant plus élevées, entrainant, comme l’ont montré les oscillations de 
potentiel au cours de l’électrolyse, un dégagement simultané d’hydrogéne, et par 
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Fic. 8. Nickel—Courbe de 7, en fonction de J pour différentes valeurs de S. 


conséquent, une diminution de rendement du courant et de la quantité réelle du métal 
déposé. 

Pour le nickel, la diminution du rendement de dépét du métal se manifeste 
clairement, par une nette diminution de la durée de redissolution, dés que la tension 
cathodique d’électrolyse s’est abaissée 4 moins de —900 mV/e.c.s. 

Pour le nickel et le fer, le temps 7, est donc a la fois fonction de S et de J, comme 
le montrent les courbes de 7, en fonction deJ pour différentes valeurs de S (Fig. 8 et 9). 

L’examen des courbes pendant la période de redissolution du métal révéle des 
paliers de tension caractéristiques, notés au Tableau 2 (E,,:rosion)- 

Ces paliers se distinguent pour les trois métaux, non seulement par la valeur de 
la tension, mais aussi par leur longueur et leur forme. 

Ce palier est trés net pour le cobalt, moins net, a égalité de S, pour le nickel, et 
fort mal défini pour le fer. 


DISCUSSION DES RESULTATS 
L’ensemble des observations met en évidence la formation d’une phase nouvelle 
sur le mercure, au cours des processus d’électrodéposition des métaux du groupe 
du fer. 
Aprés l’électrolyse, la cathode de mercure se comporte manifestement comme 
un systeme composé au minimum de deux phases: le mercure pur et le métal déposé. 
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Or, Tammann a précisément mesuré les tensions a l’abandon E (c’est a dire les 
tensions désignées ci-dessus par E,,,rosion) de tels systemes, pour déterminer la fraction 
molaire X des métaux déposés cathodiquement dans le mercure, en appliquant la loi 
de Nernst, sous la forme E = AE + 0,029 log X. 

Une telle formule n’est évidemment applicable que si X est la concentration 
(ou en toute rigueur, l’activité) du métal dans un amalgame homogene. 
Elle ne peut certainement pas s’appliquer dans le cas présent, oli la tension 
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Fic. 9. Fer—Courbe de 7, en fonction de J pour différentes valeurs de S. 


mesurée E résulte d’un potentiel d’électrode mixte, composée d’au moins deux 
phases distinctes. 

Ceci nous parait la raison principale des grandes divergences entre les résultats 
de la méthode électrochimique de Tammann et ceux obtenus par d’autres méthodes. 
Ces divergences ont fait l’objet de polémiques®:* mais parmi les diverses hypothéses 
émises pour les expliquer, le fait essentiel du caractére hétérogéne de l’électrode 
semble avoir échappé jusqu’ici aux critiques. 

Il nous semble qu’on peut considérer l’absence de solubilité du cobalt et du fer 
dans le mercure come suffisamment et définitivemment établie. 

En outre, il est admis actuellement que ces deux métaux ne forment pas de com- 
binaisons intermétalliques avec le mercure. Par contre, selon les études de Lihl’, 
le nickel peut former une combinaison NiHg,, mais également insoluble dans le 
mercure. Nous n’avons pas examiné, par d’autres moyens, si une telle combinaison 
existe ou mon a la surface du mercure, au cours de l’électrodéposition du nickel. 

En admettant, dans tous les cas, hétérogénéité de la cathode de mercure, le 
processus de redissolution du métal déposé découle normalement des phénoménes 
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de corrosion. Ceux-ci sont favorisés au contact de deux métaux de tensions électro- 
chimiques trés différentes, qui forment avec la solution des micropiles de faible 
résistance interne. 

Les tensions d’équilibre E°/e.c.s. pour les 3 métaux dans leurs solutions respec- 
tives, calculées selon les données de Conway”, sont les suivantes: 


Co/CoCl, 0,1M—0,5756 V 
Ni/NiCl, 0,1M—0,528 V 
Fe/FeCl, 0,1M—0,732 V 


Dans les trois solutions le Hg pur présente une tension constante de +0,080 V 
(+5 mV) que l'on retrouve exactement a la fin de la période 7, de redissolution du 
métal déposé. 

Les métaux déposés peuvent donc se comporter en microanodes solubles, négatives 
par rapport au Hg pur formant les microcathodes dans les piles de corrosion. 

Le processus cathodique de réduction ne peut étre dans ces cas ni la réduction 
d’ions mercureux (certainement absents de la solution a la fin d’une période d’électro- 
lyse) ni la réduction d’oxygéne dissous dans la solution soigneusement désaérée. 
On ne peut donc envisager que la réduction d’ions H*. Remarquons que l’objection 
d’une forte surtension d’hydrogéne sur le mercure n’est pas nécessairement valable 
dans le domaine des trés faibles densités de courant. La surtension d@hydrogéne sur 
le mercure peut varier de 1,1 V a 0,23 V seulement, pour les trés faibles densités de 
courant, de l’ordre de 10-* A/cm?."" Mais surtout, celle-ci pourrait aussi étre notable- 
ment abaissée aux limites des plages anodiques et cathodiques de la polyélectrode, 
en présence de métaux tels que Co, Fe, Ni. 

Dans ce cas on peut envisager deux stades dans le processus global de la corrosion: 


Me + 2H* + 2Hg* — Me?** + 2Hg—H (1) 

2Hg—H + nMe 2Hg* + nMe—H (2) 
complétés par la recombinaison de ’hydrogéne adsorbé 

Me—H + Me—H -> 2Me + H, (3) 


L’existence d’une couche d’hydrogéne atomique adsorbé sur le mercure (1) a été 
démontrée expérimentalement dans les études sur la décomposition de certains 
amalgames vrais.'* D’autre part, la présence a la surface du mercure de métaux 
connus comme catalyseurs de la recombinaison de ’hydrogeéne (2 et 3), nous parait 
suffire 4 expliquer la restauration de la surface active du mercure (désignée ci-dessus 
par Hg”* et par conséquent la possibilité pour le processus global de corrosion de 
se poursuivre jusqu’a la redissolution compléte du métal déposé. 

Evidemment, aucun dégagement de bulles dhydrogéne n’est visible dans nos 
expériences, étant donné les trés faibles masses mises en jeu vis a vis du grand volume 
de solution (500 ml) dans laquelle ’hydrogéne peut se dissoudre. 

L’hypothése que les deux processus ionisation du métal et de recombinaison 
des atomes d’hydrogéne, se déroulent simultanément sur les microanodes d’une 
surface hétérogéne a été émise dés 1938 par Wagner et Traud!* et est communément 
admise depuis. 

La vitesse de ce processus global de redissolution dépend évidemment de la nature 
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et de la masse du métal déposé, mais aussi des facteurs de structure de la surface et 
de composition de la solution. 

Cependant, dans les conditions standardisées, le temps 7,, déterminé sur la base 
de l’évolution de la tension 4 abandon, donne une certaine mesure de la vitesse 
moyenne de ce processus. D’autre part, nous avons déja vu précédemment comment 
7, Ctait lié aux facteurs de ’électrolyse de dépét du métal. 

Dans certaines conditions bien choisies, il nous parait donc que la détermination 
de 7, peut apporter des informations utiles sur la structure de la surface hétérogéne 
de tels dépdts. 


CONCLUSIONS 


Nous croyons pouvoir tirer de ces expériences les conclusions suivantes: 

(1) La détermination de la solubilité dans le mercure des métaux de transition 
Co, Ni, Fe, par la méthode purement électrochimique, telle quelle était appliquée par 
Tammann ef al., repose sur une erreur fondamentale. Dans le cas des métaux Co, Ni, 
Fe, déposés sur le mercure, nos expériences prouvent I"hétérogénéité de la cathode. 
La tension mesurée en surface résulte d’une tension d’électrode mixte et ne peut étre 
utilisée dans la formule de Nernst. 

(2) La surface de la cathode de mercure, plus ou moins recouverte par le dépdt 
de Co, Ni ou Fe, se comporte comme une polyélectrode hétérogéne et est susceptible 
par conséquent d’étre le si¢ge de phénoménes spontanés de corrosion électrochimique. 
La redissolution anodique spontanée des métaux déposés peut étre couplée avec la 
seule réaction cathodique possible qui serait la décharge de lion hydrogéne, selon 
la réaction globale. 

Me + 2H* + 2Hg* + 2Hg—H 


La présence sur la surface du mercure des particules d’un métal catalyseur de la 
recombinaison des atomes d’hydrogéne parait suffisante pour expliquer la régénération 
constante de la surface du mercure, entretenant le mécanisme de corrosion. 

(3) Sans avoir une signification absolue, la valeur de 7,, déterminée sur nos en- 
registrements, peut utilement permettre de comparer la vitesse des processus de 
corrosion spontanée naissant sur une polyélectrode de ce genre. 

Nous tenons a adresser ici nos plus vifs remerciements au Professeur Cl. Decroly, 
Directeur du service d’Electrochimie de la Faculté des Sciences Appliquées de 
l'Université Libre de Bruxelles, et 4 son Chef de travaux, Madame Capel-Boute, 
dont les conseils et les encouragements nous ont puissamment aidé dans la poursuite 
de nos recherches. 

DISCUSSION 

M. PourBAIx: Quelle est Panode utilisée pour le circuit de polarisation cathodique ? 

J. Minpowicz: Comme indiqué au schéma Fig. 2, nous avons utilisé une anode réversible extérieure 
au compartiment cathodique et reliée a celui-ci par deux ponts de jonction de large section (tubes 
de 16 mm diamétre), plongeant dans un récipient intermédiaire contenant comme le premier pont 
Ja méme solution que le compartiment cathodique. La jonction de la solution avec lagar-agar 
saturé de KCI se fait dans le deuxi¢me pont, a l’'aplomb du robinet a 3 voies qui permet de remplir 
par aspiration les deux branches du pont respectivement avec la solution étudiée et l’agar-agar. 

On peut espérer constituer ainsi un potentiel de jonction reproductible et éviter toute pollution 
de la solution cathodique par l’agar-agar et la diffusion de KCl. 

Malgré la longueur considérable d’un tel circuit, la résistance totale ne dépassait pas 2000 ©. 

L’électrode au calomel 4 grande surface anodique (50 cm*) nous a assuré une anode extérieure 
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inpolarisable (ce que nous avons vérifié jusqu’a 2,5 mA) et par conséquent aucune interférence de 
phénoménes anodiques dans les facteurs d’électrolyse étudiés a la cathode. 


M. VANLEUGENHAGHE: Pourriez-vous préciser la fagon dont vous éliminez l’oxygéne de la solution? 
J. 


M. Minpowicz: La désoxygénation des solutions est essentielle dans le cas d’électrolyses avec de 
trés faibles densités de courant. Dans nos expériences, nous avons d’abord purifié l’eau bidistillée, 
utilisée pour préparer les solutions, par barbotage d’azote pur, contenant moins de 0,0005°% 
d’oxygéne. Aprés la préparation de la solution, le barbotage d’azote a été poursuivi pendant 14 
hr (pour un volume de solution de | 1). Enfin, le dernier stade de désoxygénation par voie 
physique doit avoir lieu dans la cellule méme ou nous avons constaté qu’un barbotage d’azote de 
12 hr était suffisant. 

Ceci était vérifié par l’opération de préélectrolyse sur la cathode de mercure auxiliaire (v. Fig. 2). 

En l’'absence de toute autre substance réductible 4 plus haut potentiel que le cation du métal 
étudié, l’application de la densité de courant voulue sur la cathode auxiliaire détermine un saut 
de la tension cathodique enregistrée de --80 mV (mercure pur) a des valeurs négatives de plusieurs 
centaines de mV, selon le métal déposé. L’expérience nous a montré que la présence de traces 
d’oxygéne dissous, effectivement réductible a plus haut potentiel, était immédiatement révélée, dans 
ce cas, par des tensions cathodiques variables de +80 mV 4 —40 mV/e.c.s. seulement. Ces valeurs 
beaucoup plus positives de la tension cathodique se maintiennent jusqu’a l’élimination totale de 
l’oxygeéne dissous par le barbotage d’azote, la fin de la purification étant clairement marquée par le 
saut brusque de la tension cathodique vers les valeurs plus négatives de dép6t de métaux. 


N. Ist: En ce qui concerne la détermination du coefficient de diffusion de métaux dissous dans le 


mercure, il me semble qu’une méthode simple pour effectuer de telles mesures consisterait dans 
l'application de la méthode de Cottrell et von Stackelberg. L’amalgame est branché comme anode 
et on applique un potentiel suffisamment positif pour que la concentration du métal dans le mercure 
soit nulle a l’interface mercure-solution, lors du processus de dissolution (courant limite). Le 
courant j doit alors etre inversément proportionnel a la racine carrée du temps f, et obéir a la 
relation 


/D 
Vv t An Co 
ott Co est la concentration du métal dans le mercure, A—la surface de l’anode et D—le 
coefficient de diffusion. 
La formule ci-dessus suppose que l’on peut assimiler la surface du mercure branché comme 
anode a une surface plane. Dans le cas d’une surface sphérique, par exemple, la formule est plus 
compliquée mais également bien connue, de sorte qu’il est facile de déduire le coefficient de diffusion 


du courant mesuré. 


. Minpowicz: La méthode de détermination du coefficient de diffusion de métaux dans le mercure 


citée par N. IBL, mérite certainement notre attention. Grace a cette méthode nouvelle, M. von 
Stackelberg a déterminé 4 nouveau les coefficients de diffusion de quelques métaux avec grande 
précision (-+3 pour cent) et en méme temps, il a confirmé expérimentalement la base des calculs 
théoriques effectués par Koutecky concernant l’intensité du courant de diffusion sur l’électrode a 
goutte. Cependant, cette méthode repose sur la décomposition forcée d’amalgames des métaux 
par application d’une polarisation anodique permettant d’atteindre un courant limite. La possi- 
bilité d’application de cette méthode est réduite aux cas ou la surface de 'amalgame ne peut pré- 
senter de phénoménes de corrosion spontanée. 

Par ailleurs, on peut citer aussi la formule de Bronsted et Kane [J. Amer. Chem. Soc. 53, 3624 
(1931)] qui détermine la vitesse de la redissolution spontanée des métaux de la phase d’amalgame, 
formule qui peut aussi étre utilisée pour calculer le coefficient de diffusion. 

Cependant, il faut remarquer que ces deux méthodes conduisent a la détermination du coefficient 
de diffusion des atomes du métal déja existant dans ’'amalgame. Mais elles ne donnent pas la 
possibilité de suivre expérimentalement le processus de la formation d’amalgame in situ, c.a.d. 
pendant l’électrolyse, ce qui est le cas dans les conditions de nos expériences. 

Rappelons que le but principal de celles-ci n’était pas la détermination du coefficient de diffusion. 
Mais il nous a paru intéressant de signaler que la méthode des deux sondes permettrait apparem- 
ment de déterminer celui-ci en cours d’électrolyse. 

On peut aussi se demander, et il serait ainsi possible de le vérifier expérimentalement, si la 
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vitesse de diffusion d’un métal dans le mercure polarisé anodiquement ou cathodiquement, est al 
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CONCENTRATION POLARIZATION IN 
ELECTRODIALYSIS—IIl. PRACTICAL 
ELECTRODIALYSIS SYSTEMS* 


B. A. Cooke? and S. J. VAN DER WALT 
National Chemical Research Laboratory, South African Council for Scientific and 
Industrial Research, Pretoria, Union of South Africa. 


Abstract—Concentration overpotential has been measured in systems having mass transfer by forced 
convection caused by flow through a compartment bounded by ion-exchange membranes. The depen- 
dence upon current density of the difference between the bulk solution concentration and the apparent 
interfacial concentration derived from the measured overpotential is found to be non-linear. This is 
ascribed to the changing nature of current distribution with increasing current, together with the 
presence of a diffusion layer of varying thickness. Interposition of a perforated corrugated spacer 
between the membranes, besides assisting depolarization, widens the range of layer thicknesses to an 
extent which increases with increasing flow velocity. 

Systems with mass transfer by stirring are briefly reported upon. 


Résumé—La surtension de concentration a été mesuré dans des systémes ou le transport de masse a 
convection forcée est di au passage au travers d’un compartiment formé par des membranes échan- 
geurs d’ions. La corrélation entre la densité du courant et la différence entre la concentration de la 
solution principale et la concentration interfaciale apparente—indiquée par le surtension mesurée— 
parait étre non-linéaire. Ce phénoméne est attribué aux variations de la distribution du courant qui 
accompagnent tout accroissement de ce courant, ainsi qu’a la présence d’une couche de diffusion dont 
l’épaisseur varie. L’interposition entre les membranes d’un distanceur plissé et perforé—a part de 
faciliter la dépolarisation—fait accroitre l’étendue des variations d’épaisseur de ces couches dans une 


mesure qui accroit avec la vélocité du flux. 
Des systémes a transport de masse par agitation ont été décrits d’une fagon succincte. 


Zusammenfassung—Die Konzentrationsiiberspannung wurde in Systemen mit Stofftransport 
gemessen, wobei eine Konvektion mittels Stromung durch einen von lonenaustauschermembranen 
abgeschlossenen Abteil erzwungen wurde. Die Differenz zwischen den Gesamtkonzentrationen, 
sowie die aus der gemessenen U berspannung errechnete scheinbare Grenzflachenkonzentration, sind 
nicht linear von der Stromdichte abhangig. Dies wird der Anderung der Stromverteilung, sowie der 
Gegenwart einer Diffusionsschicht Dicke zugeschrieben. Die Einfiihrung einer gelochten und 
gewellten Distanzscheibe bewirkt neben einer Begiinstigung der Depolarisation eine mit wachsender 
Flussgeschwindigkeit zunehmende Erweiterung des Variations-bereiches der Schichtdicken. 

Systeme mit stofftransport durch Riihren werden kurz behandelt. 


Tue need for effective depolarization in the operation of electrodialysis apparatus is 
one of the basic considerations in the design of, and choice of operating conditions 
for, such apparatus. Depolarization is invariably achieved by forced convection, the 
solution being passed through a narrow space bounded by the ion-exchange mem- 
branes. In many cases, eddy formation in the liquid stream is deliberately promoted 


* Manuscript received 16 January 1961 
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so as to improve depolarization, e.g. by the insertion of obstacles in the liquid path? 
or by interposing between adjacent membranes a corrugated, perforated sheet 
material, or something similar, which aids in supporting the membranes while 
increasing the tendency towards eddy formation.*:* 

No entirely satisfactory method of estimating concentration polarization in these 
systems seems to have been put forward. Apart from the suggestion’ of using pH 
change as a criterion for the limiting current in such systems, which can yield mislead- 
ing conclusions,* most estimates have consisted of limiting current determinations, 
e.g. from current/voltage relationships at constant flow, or by varying dialysate flow 
rate at constant current. Because the curves of voltage vs. current or flow rate do not 
display sharp inflexions under all conditions, a measure of ambiguity arises in assign- 
ing the limiting current. The difficulties are increased by the need to allow for the 
current distribution over the length of membrane through which electrodialysis takes 
place: in practical apparatus this path length is frequently large, in which case the 
diluting or concentrating effect resulting from the alternate arrangement of anion- 
and cation-exchange membranes is considerable. 

In the present paper, the study of these systems by means of concentration over- 
potential measurements* is considered. The approach is similar to that adopted 
towards systems with natural convection,° attention being paid to short-range current 
distribution in the boundary cases of very low and limiting current densities respec- 
tively. In the experimental work, short paths have been employed together with a 
membrane sequence which causes the least possible demineralization or concentration 
effect, so that the long-range current distribution remarked on in relation to practical 
apparatus does not arise, the intention being to isolate the polarization effect. Some 
results are also presented on stirred membrane systems. 


THEORETICAL ANALYSIS 
In this section, the following symbols will be used: 
Subscript obs denotes an experimentally observed value. 
Subscript app denotes a theoretically predicted value for an experimental observation. 
b constant (equation (1)). 
b’ = constant (equation (11)). 


Cy = concentration of bulk solution. 

c interfacial concentration. 

D = diffusion coefficient of electrolyte. 
= 


ft). 


F = Faraday’s constant. 
current density (local value). 
= mean current density. 
* — the value of 7 for which the extrapolated line representing the initial slope of the 05», 
vs 7 curve cuts the line 4,,, = Co. 
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gas constant. 
transport number of the counterion in the membrane. 
transport number of the same ion in free solution. 
absolute temperature. 

y ordinate from leading edge of membrane. 

Y = length of membrane in the direction of flow. 

é thickness of Nernst diffusion layer. 

”) concentration overpotential. 

concentration difference between bulk and interface cy 


As is the case with natural convection, parallel laminar flow of a fluid across a 
plane surface sets up a boundary layer the thickness of which increases with distance 
from the leading edge of the plane. Levich® has given a relation for the thickness of 
the Nernst diffusion layer in such a case, and it will suffice for the present purpose to 
reduce his equation to 


6 = (1) 


which holds for a given velocity of flow past the plane. From this, for the membrane/ 
solution system 


If, under all conditions, i varied with y so that # remained constant, the measured 
overpotential would provide a direct indication of 9 and a plot of # against 7 would be 
a straight line up to the limiting condition 6 = cy (the discussion is confined to the 
dialysate side). While the condition of a single-valued @ clearly holds in the limiting 
current region, analogy with the case of natural convection®’ suggests that the current 
distribution is much more uniform at low current densities, and, in what follows, it 
will be taken that 

6 = kiy’? for small i, (3) 


the validity of which may be expected to improve as 7-0. It will also be assumed 
that concentration overpotentials are measured with capillary tips placed at a distance 
from the polarized membrane, which is considered to be small in area. It is then not 
necessary to consider the exact situation of the tips in relation to the membrane as was 
required for the relatively large area of membrane exposed in the experiments on 
natural convection. 

Using (3) and ignoring differences in activity coefficients, the local concentration 
overpotential is given by 


i. 
nleg = In (1 — — 
0 


and the observed value for a membrane of length Y in the direction of flow is 


Y 
Yan ki 
— In (1 — — dy, 
v0 Co 
from which 
Japp 


(4) 
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Co 


where 


On expansion (4) becomes 


4 3 


+ 


2p 
3 


Since the apparent interfacial concentration is 


= Cy exp 


dc’, 
the slope is 


2. 2p 


and its limiting value as p — 0 [in which case equation (3) may be considered exact] is 


dc; _ 
| dp }o 
Oapp dp k 


d 
Then, since = — — “and — = ——., the initial slope of the app vs. 7 curve is 
dp dp di Co 


Wapp 

di /, 

By analogy with (1) and (2), this may be expressed in terms of an apparent Nernst 

layer thickness, 6},,,, calculated from the initial slope, 


(8a) 


or in terms of the current density value, i*, at which the extrapolated line representing 
the initial slope cuts the line Mapp = Cg. In this case, 


at =—., (8b) 


At the other extreme, when all regions of the membrane are carrying their limiting 
current, the condition 6 = cy everywhere yields from (2) 


Co 1/2 
him = k? 


and the mean limiting current is 
29 


From (5), it is clear that 7 = i, at p = 2, while the apparent Nernst layer thickness 
for the limiting condition is 


(9) 


From (8) and (9), app — 4/3. (10) 
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Two features of the Japp vs. 7 curve predicted for the idealized system with laminar 
flow are now clear and are illustrated in Fig. l(a). The extrapolated line A, representing 
the initial slope according to (7), cuts the line Mapp = Cp at i = i* or p = 1-5, but the 
limiting condition occurs only at p = 2 (point L). Apparent Nernst layer thicknesses 
derived from these two boundary cases are therefore in the ratio 4/3 as required by (10). 
The nature of the dependence between the low and the limiting current regions must 
depend on the current distribution prevailing: if it were uniform right up to p = | 
(the theoretical limit), the line B, calculated from (4) and (6), would result, with a 
continuation up to L such as the broken line C drawn. A more continuous change 
in current distribution might yield a smooth curve such as D. 

Proceeding in the same manner, the corresponding expressions for a hypothetical 


system in which 


d= b'y (11) 

are found to be 

app 

Hapy (- 1} inci p)+ i. (12) 

KY 
In this case p = — then 
Co 


(13a) 


(13b) 


= 0. (14) 


app 


These are mentioned not because of any supposed direct bearing on a real system, 
but as an indication of the direction in which the behaviour of a system might be 
expected to tend if a wider variation of diffusion layer thicknesses than is implied by 
(1) obtains over the membrane surface. Features of the predicted app vs. 7 curve for 
this case are shown in Fig. 1(b). The produced line A, representing the initial 
slope, cuts Japp = Cy at p = 2. For p < |, assumption of perfectly uniform current 
distribution gives the curve B. For p > 1, the continuation C is subject to the require- 
ment of equation (14), namely that the system does not display a true limiting current. 
If current distribution is not perfectly uniform throughout the range p < 1, a smooth 


curve such as D might be expected. 

In either event, whether a system approximates in behaviour to (1) or to (11), the 
condition p = | corresponds to the smallest current density at which any region of 
the membrane/solution interface can become polarized to the limiting extent. This 
will happen only if current distribution is uniform at the current corresponding to 
p = 1. Ina study of polarized membrane systems having mass transfer by natural 
convection,’ the experimental evidence indicated substantial uniformity of the current 
distribution for most of the range p < 1, and it proved possible, by observing pH 
change, to establish the existence of a “first limiting current’’, i),,,. corresponding 
approximately to p = |. In the present case, with forced convection providing a 
wider variation per unit distance in the Nernst layer thickness than is the case with 
natural convection, highly uniform current distribution up to p = | is less probable 
because of the larger resulting potential gradients parallel to the membrane/solution 
interface generated by the concentration polarization. Qualitatively, therefore, the 
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Co 


Fic. 1. Features of the predicted curve of Oapp/Co against ? for systems obeying (a) equa- 

tion (1), (b) equation (11). The straight lines A show the initial slopes, and curves B the 

predicted dependence if current distribution is perfectly uniform up to p = 1(7 Tin)» 

with their continuations C up to the point of limiting current density L [not possible if 

system obeys (11)]. The smooth curves D represent what might be expected if current 

distribution alters continuously from uniformity at low p to the ultimate limiting 
condition. 
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actual value of jj, in a system with forced convection is likely to be higher than 
corresponds to p = I. 


EXPERIMENTAL TECHNIQUE 


All determinations were made at 25 + 0:2°C. 

Small apparatus for use with current interrupter. The same cell and electrical 
circuitry were used as in the experiments on natural convection.® In experiments on 
the effect of stirring, anion-exchange membranes (A.M.F. from American Machine 
and Foundry Co., Inc., Stamford, Conn., U.S.A., and Permaplex A20 from Permutit 
Co., Ltd., London) were used and both stirrers operated at the same speed; 4 was 
then obtained by assuming it to have numerically identical values on both sides. In 
experiments on flow past a membrane, the polarization on one side of a single mem- 
brane was isolated by arranging the membranes in the following sequence (for testing 
a cation-exchange membrane): 


a k. 
4 


Here a and k denote anode and cathode, +, — and 0 anion-exchange, cation-exchange 
and non-selective (bleached parchment paper) membranes respectively. The com- 
partment G was 0:09 cm wide and the exposed area of membrane 3 (the membrane 
under test) was reduced to 0-64 cm® by means of thin mica plates clamped to it; the 
small area had the double advantage of reducing the current requirement of the system 
and of minimizing bending of the membrane. Mica plates were used on both sides 
of 3 to prevent current refraction® that could reduce the effective current density on 
the side facing G. In all tests the bulk solution used was 0-05 M NaCl at 25°C, but 
compartment D contained 0-2 M NaCl and the cathode side of 3 was depolarized by 
stirring this solution at 1,500rev/min, allowance being made for the imperfect depolari- 
zation by means of data obtained in connexion with the natural convection work. 
The capillary tips connected to reference electrodes were fixed in compartments C 
and D on the axis of the exposed membrane area. It was assumed that negligible 
polarization arose at the bleached parchment membrane. When corrugated spacer 
was present in G, the mean pressure in this compartment was kept slightly below that 
in C and D, but pressures were accurately balanced when spacer was not used. In 
the latter case, two pieces of spacer material were placed in the liquid path—one 
reaching to 2mm below the working membrane surface and the other commencing 
2 mm after it. These aided in sealing compartment G against leakage into or from C 
or D. The spacer material had an amplitude of 0-09 cm and wave length of 0-19 cm, 
with 1,100 perforations of 0-24cm diameter (0-045 cm? area) each per 100 cm? 
(Stanley Smith and Co., Isleworth, Middx.). It was arranged in the compartment so 
that the corrugations lay at 20 degrees to the flow path. 

Large apparatus. Although the results to be discussed were all obtained on the 
small apparatus with a ‘“‘model” electrodialysis compartment, measurements have 
also been obtained on a larger apparatus, the current demand of which exceeded the 
range of a normal electronic current interrupter. The general findings on the larger 
apparatus were similar to those on the small one, but reproducibility was poorer. As, 
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however, the method used is in principle applicable to any size of apparatus, it will be 
described briefly. In Fig. 2, T, and T, are capillary tips passing through the walls of 
the compartments between which it is desired to measure the overpotential. The use 
of Ag/AgCl wire electrodes in place of the tips (with calomel electrodes) was found to 
be unsatisfactory as large, irreproducible e.m.f.’s were found on the depolarized 
system after a period of polarization. A very slow flow of saturated KCl was main- 
tained through the tips by applying a small pressure externally. The measuring 


To camera 
contacts 


B 


Fic. 2. Arrangement for overpotential measurements on electrodialysis apparatus of 
any size (manual current interruption). a, k are respectively the working anode and cat- 
hode of the apparatus; T,, T, capillary tips connected to the reference electrodes; r the 
external balancing resistor; E external potentiometer; R,, R, input resistors of the 
differential oscilloscope amplifier V,, V2; S, a relay controlled either by S; or by “flash” 
contacts on the camera viewing the oscilloscope screen. Point B was joined to the 
external triggering input connection of the oscilloscope. S, enabled the voltage between 
cathode and ground to be changed from zero to 1-5V. 


arrangement with balancing resistor r, potentiometer E, and differential oscilloscope 
amplifier V,V. was as described previously,*> r being adjusted until the vertical 
position of the trace (before polarizing current was passed) was not affected by oper- 
ation of the switch S,. On interrupting the current to the electrodialysis apparatus by 
closing S3, the collapse of the voltage between B and ground caused the oscilloscope 
to make a single sweep commencing at the instant of interruption. On repeated 
manual interruption, the balance point (trace passing through zero at the chosen time 
after interruption) could be obtained approximately by adjusting E. The difference 
between the voltage appearing across T, and T, and the value of E as obtained approxi- 
mately by viewing the trace could then be obtained accurately by photographing it, 
the camera shutter being synchronized with the relay S,. 

A source of error in measurements on large apparatus is the internal, and possibly 
external, short-circuiting that occurs through interconnected dialysate, brine and 
electrode rinse streams. If the ohmic resistance between the compartments in which 
T, and T, are inserted is small compared with that in the short-circuit path, as is the 
case in a well-designed apparatus, the error is small. 
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RESULTS AND DISCUSSION 
Stirred membrane systems 


Fig. 3 shows values of %ons found at various stirrer speeds (plotted as r-*/3, r 
being in rev/min) on two anion-exchange membranes. The stirrers were identical, of 
the “tulip”? type, 2-6 cm in diameter, and were mounted 2:6 cm from the membrane 
face on either side. The dependence on the 2/3 power? of r is obeyed approximately, 
except that the extrapolated line for the A20 membrane does not appear to pass 


0-02 


1037 
Fic. 3. Effect of stirring with two different anion-exchange membranes: A.M.F.(©)and 
Permaplex A20 (@). r = stirrer speed in rev/min. 005M NaCl solutions used at 
current density 14-1 mA/cm*. 


through the origin, suggesting the presence of a diffusion layer which is not entirely 
eradicable by stirring. This may be an inherent property of heterogeneous membranes, 
i.e. those consisting of particles of ion-exchange resin imbedded in an inert polymer 
matrix. The slopes of the lines do not differ very greatly, the majority of the difference 
observed resulting from the difference in intercept, while no significant difference was 
found when these two membranes were compared in natural convection systems for 
which, it may be supposed, mass transfer is governed entirely by processes in the 
liquid boundary layer. 


Flow through compartments 


Fig. 4 shows the general form of dependence of #ops upon 7 found in these forced 
convection systems. The initial rise is sensibly linear, but this region is followed by 
one of gradually decreasing slope, making it difficult to ascribe a definite limiting 
current; the relatively slow rise of total overpotential provides little help in this 
regard. It is clear that the short-range current distribution at all values of 7 could not 
be such that @ is single-valued, otherwise an essentially linear rise would persist up to 
a well-defined limiting current. 

The curves found are similar in form to line D (Fig. 1), indicating a gradual 
change in the nature of current distribution with increasing current. In order to make 
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p 


Fic. 4. Experimental values of 9ons (©) and », (@) as a function of current density 
obtained with A.M.F. cation-exchange membrane and 0-05M NaCl flowing through 
spacer material. Values of p derived from the initial slopes are also shown as abscissae. 
(a) Apparent velocity = 0-93 cm/sec 
Values of p based on equation 8b. 
(b) Apparent velocity = 12-3 cm/sec 
Values of p based on equation 13b. 
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a more detailed comparison between predicted and observed @ vs. i curves, an exact 
knowledge of the limiting current is required. This does not seem possible in practice 
because of the gradual approach to the limiting condition evident in the experimental 
curves. For purposes of discussion, it is desirable, therefore, to stipulate some value, 
6... Of ons which is less than cy but close enough to it to be representative of the 
limiting current region. A value of 0;,,, can then be computed from 


FDO. 


obs t)i’ 


where 7’ is the current density producing /)... 
The values of 6/),. listed in Table I have been obtained in this manner by choosing 


0... = 0-980 cp, (15) 


obs 


obs 


and must therefore be regarded as no more than representative measures of the limiting 
condition, the sole value of which is that the corresponding current can be measured 
with some accuracy. 


TABLE 1. VALUES OF NERNST LAYER THICKNESSES REPRESENTATIVE OF THE INITIAL SLOPE (09),,) AND OF THE 

LIMITING CURRENT REGION (0/,,) FOR CATION-EXCHANGE MEMBRANES AND 0-05M NACL SOLUTION FLOWING 

AT VARIOUS VELOCITIES, u. MEMBRANE I—A.M.F. CATION. MEMBRANE 2— PERMAPLEX C20 (THE 
PERMUTIT CO., LTD, LONDON) 


10°09, 


Flow system Membrane 
(cm/sec) 


Without spacer 


With spacer 


The general shape of the Mops vs. 7 curves found was the same whether or not 
corrugated spacer was present in the compartment. Important differences between 
the two cases are, however, evident from Table 1. Firstly, the depolarizing action of 
the spacer is clear, the effect being small at low velocity but of definite practical value 
at high velocity (both flow velocities and current densities used in computing the 
results obtained with spacer are apparent values, no allowance having been made in 
either case for its presence). Secondly, the ratio 6°,,,/0/),, found is small and indepen- 
dent of velocity when spacer is absent. There are two reasons why the ratio found 
without spacer might be smaller than the value of 4/3 predicted for laminar flow in 
equation (10): (i) appreciably higher values—between 1-25 and 1-3—could be obtained 
by selecting ,),, closer to cy than in (15), but without proceeding beyond the apparent 
ultimate limiting current; (ii) the experimental arrangement could not be expected 
to meet the theoretical requirement upon which (10) is based, namely, that the uniform 
flow pattern and the electrodialysis should commence at exactly the same point. 


5 
(cm) (cm) 
l 0-93 7:10 6°43 1-10 
3-10 4-94 431 1-14 
l 12-3 3-25 2-94 1-11 
0-93 6-89 5-08 1:36 
l 3-10 4-00 2°81 1-42 
12:3 2-20 1-21 1-82 
18:3 1-55 0-77 2-02 
2 3-10 5-42 3-24 1-67 
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The most interesting point concerning the values of 6°,./0/),. in Table I is that, 
while this ratio is independent of velocity when spacer is absent, it increases markedly 
with increasing velocity when spacer is used. It should not be inferred from the 
value of 1-36 found with spacer at the lowest velocity used that the system is close to 
the ideal, i.e. that it obeys (1) under those conditions, since, as Fig. 4(a) shows, the 
true limiting current was reached in this case at p > 2, say p ~ 2-4, so that it must be 
concluded that the range of diffusion layer thicknesses effective over the membrane 
surface is greater than is implied by equation (1), with a slight tendency in the direction 
of the other case dealt with [equations (11) to (14)]. As the velocity is increased, even 
the superficial resemblance to equation (10) disappears, the curvature of the ops vs. 7 
curve becoming very pronounced [Fig. 4(b)]. This behaviour can be interpreted 
qualitatively by supposing that there exist relatively stagnant regions between the 
perforated corrugated spacer and the membrane which are not effectively swept even 
by the rapidly flowing liquid, but which nevertheless carry current and contribute to 
polarization. It may be supposed that such a flow pattern repeats itself regularly over 
the membrane surface in accordance with the geometry of the membrane/spacer 
boundary. 

As was found with the respective anion-exchange membranes in stirred systems, 
a Permaplex cation-exchange membrane gives rise to significantly greater polarization 
than the A.M.F. type in a system with flow. The 0%),,/0;),, ratio was also greater, and 
may be an indication of the existence of regions on the membrane surface which 
conduct current but which are less accessible to the flowing liquid even than in the 
other case; the effect might have the same basic cause as the failure of the extrapolated 
line on Fig. 3 for the Permaplex membrane to pass through the origin. 


Criterion of depolarization in electrodialysis apparatus 

A convenient method of characterizing the initial slope of a Mons vs. 7 curve is by 
means of the value of 7*. While this is a simple experimental quantity, the relation 
between / and p can be deduced only by making an assumption concerning the nature 
of the variation of Nernst layer thickness over the membrane surface. If, as the 
experimental results suggest, the dependences (1) and (11) can be regarded as extreme 
possibilities for practical systems, it follows that the condition p = | occurs at a 
fraction of i* which is between § and 4, i.e. a conservative estimate of j;,, (based upon 
uniform current distribution at lower currents) would be 


the smaller value being more probable as behaviour tends towards equation (11), or, 
as the experimental results suggest, as the flow velocity is increased when spacer is 
used. 

In Fig. 4(a), the p scale shown has been deduced from equation (8b) for no better 
reason than the superficial resemblance in this case to the predictions for a system 
obeying (1). In the case of Fig. 4(b), equation (13b) has been used and, although the 
discussion which follows applies qualitatively to both cases, that of Fig. (4b) will be 
used as an illustration chiefly because the flow velocity employed (12-3 cm/sec) is in 
the practical range. 
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For the case shown in Fig. 4(b), i* = 55 mA/cm? so that 7’;,,, could be as low as 
27:5 mA/cm?. The total overpotential at the latter current density is circa 30 mV, 
which is quite small compared with the voltage drop per compartment (21 V) in an 
electrodialysis apparatus run under typical conditions. The position can thus arise 
that there are regions of the membrane/solution interface conducting their limiting 
current in a system which is being operated at a current density remote from the 
limiting condition evident from the current/voltage dependence. The contribution 
of the associated overpotential to the power consumed in the process may be com- 
mercially insignificant, but a possible consequence of operating above j;,, is the 
localized occurrence of whatever consecutive process supplants normal conduction 
in the limiting current region. Of particular importance is the possibility of OH 
transfer through anion-exchange membranes, which can cause precipitate formation 
if, for example, Mg?* or Ca?* and HCO,~ are present. This argument provides an 
explanation of the frequently encountered experience in the electrodialysis of hard 
waters that scales containing Mg(OH), and CaCO, accumulate on the anode sides of 
the anion-exchange membrane even when the apparatus is being operated in an 
apparently depolarized condition. 

The localized occurrence of the limiting condition of concentration polarization 
is of less general importance in the case of cation-exchange membranes because of 
the small contribution of H* transfer to conduction above the limiting current.*® 
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THE ANODIC OXIDATION OF SILVER SULPHATE 
TO SILVER OXIDE AT CONSTANT POTENTIAL* 


I. DUGDALEt, M. FLEISCHMANN and W. F. K. WYNNE-JONES 
Department of Chemistry, King’s College, Newcastle upon Tyne, England 


Abstract—The formation and the oxidation of silver sulphate have been examined at constant 
potential on silver electrodes. Nuclei of the oxide are formed rapidly and grow in two dimensions in 
the silver sulphate. The deduced rate constants show that the slow stage of the reaction is 


Ag* + OHaas > AgO + H*, (la) 

the adsorbed OH radicals being first formed in the quasi-equilibrium 
H,0 = OHaas + H* + e. (1b) 
The adsorption isotherm determines the rate of crystal growth. The reaction takes place in a complete 


monolayer at high overpotentials. 


Résumé—La formation et l’oxydation du sulfate d’argent ont été examinées a potentiel constant sur 
des électrodes d’argent. Dans le sulfate d’argent se forment rapidement des noyaux de l’oxyde qui 
s’accroissent dans deux dimensions. Les constantes de vitesse déduites montrent que le stade lent 
de la réaction est 
Ag* + OHaas AgO + (la) 
les radicaux OH adsorbés étant formés premi¢rement dans le quasi-équilibre 
H,O = OHaas + H* + e. (1b) 
L’isotherme d’adsorption détermine la vitesse de la croissance des cristaux. La réaction se produit 


dans une monocouche complete a des surpotentiels élevés. 


Zusammenfassung—Es wurde bei konstantem Potential die Bildung und die Oxydation von Silber- 
sulfat an Silberelektroden untersucht. Die Keime des Oxyds werden rasch gebildet und wachsen im 
Silbersulfat zweidimensional. Die sich aus den Versuchen ergebenden Reaktionsgeschwindigkeiten 
zeigen, dass der langsame Schritt ist 


Ag* + OHaas > AgO + H*, (la) 

wobei die adsorbierten OH-Radikale im quasi-Gleichgewicht 
H,O = OHans + H* + e. (1b) 
gebildet werden. Die Adsorptionsisotherme bestimmt die Geschwindigkeit des Kristallwachstums. 


INTRODUCTION 


It HAS been shown! that silver sulphate is the first product formed in the anodic 
oxidation of silver in sulphuric acid. The silver sulphate is then oxidized to black 
argentic oxide with simultaneous evolution of oxygen’? This argentic oxide is further 
oxidized to silver oxysulphate? and the electrode is then almost passivated.’ 

The potential/time curves obtained in the anodic oxidation at constant current! are 


* Manuscript received 11 February 1961. 
+ Present address: Imperial Chemical Industries Ltd. (Metals Division), Witton, Birmingham, 
England. 
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similar to those for the anodic oxidation of lead in sulphuric acid. The kinetics of the 
growth of the argentic oxide must therefore also be similar to the kinetics of formation 
of lead dioxide.® This paper gives the results of an investigation at constant potential 
of the oxidation of silver sulphate to argentic oxide. 


EXPERIMENTAL TECHNIQUE 

The electrodes were made of solid silver and were abraded and polished before use. 
The potentials to be applied to the electrodes were set on the potentiostat with respect 
to a lead sulphate/lead dioxide reference electrode in the same solution as the working 
electrode. All the potentials refer to this electrode except where otherwise stated. 
Polarizations were carried out in solutions with and without addition of sodium 
sulphate. In some experiments the electrolyte was first saturated with silver sulphate. 
The potential of the electrodes was first maintained negative to the silver/silver sulphate 
potential or in the case of solutions saturated with silver sulphate at this potential. 
Silver sulphate was then formed by polarizing the electrode at a determined potential 
for 10 min, usually in an unstirred solution. For most of the experiments on oxidation, 
the sulphation was carried out in molal (m) sulphuric acid at —0-830 V, i.e. at an 
overpotential of 80 mV. After this step the potential was raised to 0 V for 5 min and 
the oxidation then started at a determined overpotential. For measurements of the 
oxidation in solutions other than m sulphuric acid, the sulphate deposit was first 
formed in the same way. After maintaining the potential at 0 V for 5 min the electrode 
was washed in the solution to be used in the oxidation, transferred to a second cell 
containing this solution (the total time for these operations being 15 sec) and main- 
tained at 0 V for a further 5 min. The oxidation was then started. 

The potentiostat used was similar to the circuit which has been described,® but 
the gain of the amplifier before feedback was greater. For the current/time transients 
here discussed the potential could be maintained constant to within +-0°5 mV. An 
electronic trigger was used to generate a sequence of potentials so that the formation 
of the argentic oxide could be initiated by a short polarization (0-001 to | sec) at a high 
potential before being followed to completion at a lower potential.’’* Slow changes of 
the current with time were recorded on a suitably shunted microammeter, faster 


changes by means of an oscilloscope. 

The centres of argentic oxide growing in silver sulphate are large enough to be 
observed under a low power microscope. The nucleation and growth of the oxide was 
therefore followed in some experiments by microscopy, the oxidation being interrupted 
at determined times and the electrode washed in alcohol. The distribution of the 
oxide centres was not uniform over the surface, the number increasing at the edges. 
Counts of the number of nuclei were therefore made by selecting sections of the elec- 
trode on a ‘grid’. 


RESULTS 

Current/time curves for the formation of silver sulphate in m sulphuric acid and in 
m Sulphuric acid saturated with silver sulphate are shown in Fig. la and Fig. 1b. The 
logarithm of the current in the region of the plateau a—b varies linearly with the over- 
potential, Fig. 2, the slope of the plot being 60 mV~'. This is probably due to a rate- 
determining deposition of silver ions on the interfaces of the sulphate crystals, the area 
of which does not increase with time.® In the case of sulphuric acid solutions saturated 
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Fic. 1. Formation of silver sulphate at —0-870V (PbSO,/PbO,). A: m sulphuric acid. 
B: m sulphuric acid saturated with silver sulphate. 


with silver sulphate the current decreases to a low value (section b-c) which is indepen- 
dent of stirring and potential. In sulphuric acid solutions without silver sulphate, the 
current first decreases (b-c) and then increases (c—d) to a steady value. This final 
current increases with the rate of stirring and under constant conditions of stirring is 
independent of the applied potential and of the potential at which the film was formed. 
These facts are all explained by assuming that the silver sulphate is in equilibrium with 
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Sulphation potential, 


2-0 


log (mA/cm2) 


Fic. 2. Variation of the rate of silver sulphate formation with potential. 


15 
Time, sec 


Fic. 3. Oxidation in m sulphuric acid at +0-300 V of sulphate deposits formed at —0-810 VO, 
0-850 Va, and —0-890 Ve. 


a saturated solution at the interface, all changes in the applied potential being taken 
up within the film, either at the silver/silver sulphate interface, or as concentration 
polarization in the pores. The order of magnitude of the final current in stirred 
solutions is also in agreement with that predicted from the solubility of silver sulphate 
in sulphate solutions. The section c—d of the current/time plots for sulphation can only 
be explained by a recrystallization of the silver sulphate layer initially deposited. This 
recrystallization coupled with the relatively large, steady rate of dissolution must 
finally give a deposit whose nature is independent of the potential at which the initial 
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400, 
(a) 


2 


mA/cm* 


Rate, 


Fic. 4. Oxidation of sulphate deposits: A, m sulphuric acid at +0-300, +-0-350, +-0-400 and 
+ 0-450 V. B, m sulphuric acid saturated with silver sulphate at + 0-325 V, sulphate deposit 
formed at —0-850 V. 


layer is formed. In view of this, it is not surprising that the kinetics of oxidation to 
silver oxide are also independent of this sulphation potential, Fig. 3, in contrast to the 
oxidation of lead sulphate.° 

Current/time plots for the oxidation of silver sulphate to silver oxide are shown in 
Fig. 4(a) for oxidation in m sulphuric acid and in Fig. 4(b) for sulphuric acid saturated 
with silver sulphate. In the latter case the initial portion is accurately linear. In both 
cases the current reaches a maximum which will be shown to be due to the coalescence 
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me, sec 


Fic. 5. Plot of i/imax against time for oxidation of sulphate deposits in m sulphuric acid at the 
potentials +-0-325 V@, +0:350 Va, +0-375 VO, and +0-400 VO. 


electricity, 


quantity of 


Total 


"30 ~ 50 
Final oxygen evolution current, mA 


FiG. 6. Plot of the total quantity of electricity against final oxygen evolution current for the 
oxidation of sulphate deposits in m sulphuric acid. 


of the growing centres. At low overpotentials the slope of the current/time plots at 
short times increases with potential and the time of the current maximum decreases. 
At high overpotentials the slope increases but the shape of the current/time plots be- 
comes independent of potential, Figs. 4(a), 5. In particular the time at which the current 
maximum is observed becomes independent of potential. At these high overpotentials 
oxidation takes place with simultaneous evolution of oxygen; in Fig. 6 the total 
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quantity of electricity needed to complete the oxidation is plotted against the final 
oxygen evolution current. 

A photomicrograph of oxide centres growing in silver sulphate is shown in Fig. 7. 
Table | gives the count of the number of oxide centres at different stages of oxidation 
at one potential. 


NUMBER OF OXIDE CENTRES/CM? FOR THE OXIDATION OF SILVER SULPHATE 
AT +0-3 V(PbSO,/PbO,) IN M SULPHURIC ACID 


TABLE 1. 


Length of polarization secs. 5 10 20 30 
Number of centres/cm?. 9,900 11,700 11,100 11,300 


DISCUSSION 

The fact that the count of the number of oxide centres is independent of the time 
shows that all the nuclei must be formed in the initial stages of the oxidation. The 
rate of nucleation has been measured in other systems’* by forming the nuclei by 
means of a short polarization at a high overpotential and then following their growth 
at a lower potential. In the oxidation of silver sulphate it is found that the current/time 
curve at the lower overpotential does not vary either with the time or the magnitude of 
the high overpotential. This confirms the observation that all the nuclei are formed in 
the initial stages of the oxidation and shows also that the number of nuclei is indepen- 
dent of potential. The initial linear rise of the current with time must be attributed 
therefore to a growth of the oxide centres in two dimensions.* Fig. 7 shows that the 
growing centres are circular in shape. We have assumed therefore that the growing 


centres are in fact cylindrical. 

At constant potential the total surface area of the growing centres will depend upon 
the time and the value of k, the rate constant for the growth of the oxide. The total 
current is therefore 


where k, is the rate constant for oxygen evolution. Similarly the total quantity of 
electricity for the oxidation process is 


0, + = (k, 4 4k,)F| f (kyst) dt, (3) 


where ?’ is the time at which the oxidation is completed. It can be seen from (2) that 
the shape of the plots in Fig. 4 is dependent only on k,. Fig. 5 gives the current divided 
by the current at the rate maximum as a function of the time for the experiments at 
high overpotentials. Since for these experiments the shape becomes independent of 
potential at high overpotentials, k,; must approach a limit. It follows that for a fixed 
value of ¢’ the integral in (3) also approaches a limit with increasing overpotential. 
The current due to oxygen evolution, i,, on the completely oxidized electrode is given 
by 

i, = 4k, FS,, (4) 
where S, is the final surface area. It follows from equations (3) and (4) that a plot of 
the total quantity of electricity against the final oxygen evolution current should be a 
straight line at high overpotentials, in agreement with Fig. 6. 
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The variation of the surface area with time may be estimated as follows. The 
number of centres within a ring of thickness da and distance a from a given centre of 
radius r is 

dN = da, 
where AN is the density of centres per unit area. The area cut off by overlap with the 
given centre is therefore 
dS, = 4nNlra cos“ a/2r . da, 
where / is the height of the centres which are all assumed to be of the same size. The 
total overlap area is 
2r 


= | acos! . da 


J0 
and hence 
S = 2nNir(1 — 
It has been shown that for cylindrical growth*® 
p 
where M is the molecular weight and p the density. Therefore we have 


> 


p p> 
Combining (5) and (2) 
2aNIFM 
p 
2NIFM 
+ 


2aNk,2M 


| 372 | 


~ "max 
at which the current is a maximum is given by 
2 
max” 67Nk,2M2 
A test of equation (6) is shown in Fig. 8, where i/t is plotted against f°. The fit 
obtained shows that the model used is correct. The value n on these plots is 


where the time 


(7) 


Intercept 

Slope 
and is close to 3, in agreement with equation (6). 

The rate constant k, may be obtained ina number of ways. At low overpotentials 
the initial slope of the plot of current against time gives k,”, equation (6). At higher 
overpotentials the slope gives k,(k, + 4k,), and from equation (3) multiplication by the 

Plots of the logarithm of the rate constant & against electrode potential for the 
solutions used are shown in Fig. 9. The results for 5 m sulphuric acid have been 
obtained only from the slope of the current/time plots at short time since no rate 
maximum was observed in this solution. The rate constants in the solution 0-001 m 


ratio again gives k,*. Alternatively k, may be obtained from equation (7). 
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Fig. 8. Plot of i/t against ¢* for oxidation of sulphate deposits in m sulphuric acid. A, +0-268 V, 
—Intercept 


slope. finax 


B, +0-300 V. Values of n 2:92 and 3-06 respectively. 
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Fic. 9. Variation of the rate constants for oxidation with electrode potential. 
© 0-001 m sulphuric acid + m sodium sulphate. 
®@ 0-01 m sulphuric acid + 0-99 m sodium sulphate. 
@ 0-1 m sulphuric acid + 0-9 m sodium sulphate. 
© 0-1 m sulphuric acid. 
@ m sulphuric acid. 
@ 5m sulphuric acid. 


sulphuric acid -+- m sodium sulphate are also subject to greater error than those for 
the remaining solutions since the potential of the reference electrode drifted. This 
uncertainty does not, however, affect the limiting values. At low overpotentials the 
shift of the plots in Fig. 9 is ~70 mV per pH unit while the limiting rate constants are 
only slightly affected by a change of solution composition. This variation of the rate 
constants with potential and solutioncomposition can beexplained if the mechanism of 


the reaction is 
H,O = H* + OH,,, +e (8) 


OH,,, + Agt > AgO + H*. (9) 
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If the adsorbed OH radicals obey a Langmuir isotherm, then the coverage 4 of OH 
radicals on the surface due to the electrochemical pre-equilibrium is 


where ¢ is the difference in galvani potential between the oxide and solution, and K’ is 
the equilibrium constant of (8) when d = 0. 


3 3 5 


1/2 > 3/2 exp (yF/RT) x 10° 


Fic. 10. Test of the variation of the rate constants for oxidation with solution composition and 
overpotential according to the Langmuir Isotherm. 
» 0-01 m sulphuric acid + 0-99 m sodium sulphate. 
@ 0-1 m sulphuric acid + 0-9 m sodium sulphate. 
@ m sulphuric acid. 


Since the assumed rate-determining step involves the reaction of a silver ion and an 
uncharged radical, the rate constant is given by 
k = k,[Ag*]6. (10) 
At low potentials therefore 


k 


ex oF 
K 


w 


and at high potentials when 6 ~ | 

k = k,[Ag*], 
where k, is the rate constant of the step (9) and [Ag] denotes the concentration of the 
reacting silver species. It can be seen that this mechanism explains the slope of the 
Tafel plots, the displacement with change of pH in the low overpotential region 
(theoretically 59 mV) and the independence of the rate constants of potential and pH 
at higher overpotentials. The independence of the limiting rate constants of sulphate 


K’ oF 
9 — — RT 
K’ oF 
1 + — exp — 
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ion concentration suggests that the silver ions come from the solid silver sulphate. 
A more precise test of equation (10) may be made using the results for the solutions 

which most closely conform to the predicted concentraton dependence at low over- 

potentials. The Langmuir isotherm may be rewritten 

nF 

Kay+ RT 


6 — (11) 
| + exp nF/RT 


where K is the equilibrium constant of (8) at the standard electrode potential and 7 is 
the overpotential. Substituting for the activities in (11) and by analogy with tests of the 
Langmuir isotherm, 


kj[Ag*] 


‘ (12) 
ex 

Ys 
Fig. 10 shows an application of equation(12). In view of the uncertainty of the value of 
the silver-sulphate/silver-oxide potential K and 7 have been referred respectively to the 
standard and reversible lead-sulphate/lead-dioxide potentials. A mean value for y , has 
also been used from published data for sulphuric acid-sodium sulphate mixtures.!°™ 
The fit obtained in Figs. 9 and 10 shows that in this case the rate constant controlling 
crystal growth is determined by an adsorption isotherm™ and that at high over- 
potentials the lattice is formed from a complete monolayer. 


REFERENCES 


. P. Jones and H. R. Tuirsk, Trans. Faraday Soc. 50, 732 (1954). 

. G. W. BricGs, I. DUGDALE and W. F. K. Wynne-Jones, Electrochim. Acta, 4, 55 (1961). 
. I. DuGpaLe and W. F. K. WyNNE-JONEs, to be published. 

. P. Jones, R. Linp and W. F. K. Wynne-Jones, Trans. Faraday Soc. 50, 972 (1954). 

. M. FLEISCHMANN and H. R. Tuirsk, Trans. Faraday Soc. 51, 71 (1955). 

. A. Bewick, A. BEwick, M. FLEISCHMANN and M. LILer, Electrochim. Acta, 1, 83 (1959). 
. M. FLEISCHMANN and M. LILgr, Trans. Faraday Soc. 54, 1370 (1958). 

. M. FLEISCHMANN and H. R. Tuirsk, Electrochim. Acta 1, 146 (1959). 

9. I. DUGDALE, Ph.D. Thesis, Durham, October 1959. 

10. H. S. HARNED and R. D. Sturais, J. Amer. Chem. Soc. 47, 945 (1925). 

11. AKkerLOr, J. Amer. Chem. Soc. 48, 1160 (1926). 

12. M. FLEISCHMANN and H. R. Tuirsk, Electrochim. Acta 2, 22 (1960). 


2 
3 
4 
5 
6 
7 
8 


| 
As : 
VOle Wa 
5 
ics. 
; 
ey 
: 


Electrochimica Acta, 1961, Vol. 5, pp. 240 to 257. Pergamon Press Ltd. Printed in Northern Ireland 


ON ELECTRODE PHENOMENA OF CADMIUM IN THE 
ALKALINE BATTERY: THE DISCHARGE MECHANISM* 


S. YOSHIZAWA and Z. TAKEHARA 
Department of Industrial Chemistry, Faculty of Engineering 
Kyoto University, Kyoto, Japan 


Abstract—The discharge mechanism of the cadmium electrode in the alkaline battery was examined 
by means of electron microscopy, X-ray and electron diffraction, observation of decay and growth of 
overpotential and current/potential relations. Cadmium seems to be transformed to cadmium 
hydroxide through an intermediate product, probably (from electron microdiffraction after discharge 
at low temperature in dilute potassium hydroxide solution) cadmium oxide. This dissolves as the 
complex ion ([HCdO,]-) and then deposition of cadmium hydroxide on the electrode surface takes 
place. The overpotential is largely caused by ionic migration in the intermediate layer, which may 
be explained the current/potential relation and the decay and growth of overpotential. 


Résumé— Le mécanisme de décharge des électrodes de cadmium dans les batteries alcalines a été étudié 
a l'aide de rayons-X, d°’un microscope électronique et de la microdiffraction électronique, ainsi que par 
observation de la variation de la surtension avec le temps et de la relation tension courant. Le 
cadmium semble se transformer en hydroxyde de cadmium en passant par un produit intermédiaire. 
Les résultats obtenus par la microdiffraction électronique aprés décharge a basse température en 
solution de KOH dilué tendent a indiquer que ce produit intermédiaire est oxyde de cadmium. 
Celui-ci se dissout sous forme dion complexe ({HCdO,]-) et ensuite des ions d*hydroxyde de cadmium 
sont formés a linterface. La surtension est surtout causée par la migration ionique dans la couche 
intermédiaire, ce qui peut expliquer les courbes courant tension et la variation de la surtension avec le 
temps que l’on observe expérimentalement. 


19) 


Zusammenfassung—Der Entladungsmechanismus an den Cadmium-Elektroden von alkalischen 
Akkumulatoren wurde mittels verschiedener Methoden untersucht: Elektronenmikroskop, R6ntgen- 
strahlen, Elektronenbeugung, Aufnahme von Stromspannungskurven sowie Verfolgung des zeitlichen 
Auf- und Abbaus der Ueberspannung. Die Ergebnisse wurden in der Weise gedeutet, dass sich das 
Cadmium iiber ein Zwischenprodukt in Cadmiumhydroxyd umwandelt. Beugungsbilder, die nach 
der Entladung bei tiefer Temperatur in Kalilauge aufgenommen wurden, zeigten, dass das Zwischen- 
produkt Cadmiumoxyd ist. Letzeres geht in Form eines komplexen lons (HCdO,~) in Lésung, 
worauf schliesslich Cadmiumhydroxyd an der Elektrode abgeschieden wird. Der grésste Teil der 
Ueberspannung wird durch die Wanderung der Cd**—Ionen durch die aus Cadmiumoxyd bestehende 
Deckschicht verursacht. Die erhaltenen Stromspannungskurven sowie der zeitliche Auf- und Abbau 
der Ueberspannung kénnen so am besten erklart werden. 


INTRODUCTION 


Many studies on the discharge mechanism of the cadmium electrode in alkaline solution 
have been published, resulting in different proposed mechanisms due to the complexity 
of the system. Lake and Casey’? and Huber** proposed that cadmium is transformed 
to cadmium hydroxide through cadmium oxide in the discharge process, but Winkler® 
suggested that the discharge product is cadmium oxide from the weight change in the 
discharge reaction. On the other hand, Croft® and Falk’ proposed that cadmium is 
transformed to cadmium hydroxide directly. 


* Manuscript received February 2, 1961; presented at the 12th meeting of CITCE, Brussels, 
April 1961. 
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In order to observe the complex reaction, the discharge reaction at the cadmium 
electrode was examined by means of electron microscopy, X-ray and electron 
diffraction. Decay and growth of overpotential and current/potential relations were 
observed by means of an oscilloscope and recording potentiometer. 


EXPERIMENTAL TECHNIQUE 


All experiments were carried out under the same conditions of surface, internal 
structure and volume of active mass. The cadmium electrodes used for the actual 
alkaline batteries were not suitable, and the electroplating method*, by which equal 
samples were obtained under constant conditions, was adopted. The electrodes were 
prepared as follows: one side of a rectangular platinum plate (2 « 1-5 cm*) was 
electroplated at 30°C, 100 mA for 20 min, in a solution containing CdO* (131 g/l) and 
KCN (135 g/l); then this electrode was oxidized anodically at 30°C, 50 mA for 90 sec 
in a solution containing | N KOH and 1 N KNO,. After such treatment, the electrode 
was reduced cathodically at 30°C, 1 mA for 40 min, in a solution of 4-5 N KOH satur- 
ated with CdO. 

The electrolytic cell as shown in Fig. | was used for charge and discharge reactions; 
with the Luggin capillary and the glass tube for nitrogen agitation removed, it also 
served for the electroplating and anodic oxidizing operations. Uniformity of current, 
and the distance between electrode and Luggin capillary (2 mm), were maintained by 
having the electrolytic cell of rectangular cross section, made with acrylic resin, which 
had many holes. An inert atmosphere to decrease the effect of self-discharge was 
maintained by agitating the solution with nitrogen, purified by passing over copper 
gauze at about 400°C. Temperature was maintained within +-0-5°C. 

To observe the changes of active mass during charge and discharge, X-ray diffrac- 
tion by the powder method, electron diffraction and electron-microscopic observation 
for the electrode surface were carried out. The surface of the electrode is destroyed 
during the preparation of a replica, and the observation of a definite spot on the 
electrode surface? is difficult. Therefore, many photographs for each charge and dis- 
charge step were taken and the reaction mechanism was derived from these photo- 
graphs. For these experiments, nickel platest (2 « 1-5 cm? in area) were used as the 
base metal for the cadmium electrode, which was prepared under the same conditions 
as the electrodes for potential measurements. The electrode was charged to the step 
to be investigated, current was cut off and the electrode was washed with oxygen-free 
distilled water and ethanol, and dried. The dried sample was dipped without delay in a 
benzene solution containing 5°%% polystyrene, and coated with a thin polystyrene film. 
The surface of this sample, with the thin polystyrene film, was examined by X-ray 
diffraction. A replica was then made as follows: the sample with the thin polystyrene 
film was coated with thick polysytrene film by dipping in benzene solution containing 
15°% polystyrene. This film was stripped from the electrode and a replica prepared after 
removal of the active material adhering to this film by a further coating and stripping 


* CdO was prepared from 99-9°% Cd. (Cu, Pb, Sn and As were less than 0-02 % and Zn was less 
than 0-01 °%, by polarography.) 

+ The nickel plate was polished with a silk cloth and then annealed for 30 min at 700°C in hydrogen. 
After slow cooling for 1 day, this electrode was electropolished in phosphoric acid solution containing 
some nickel salt and then washed with distilled water. 
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Fic. 1. Electrolytic cell. 
a: Sample electrode 
: Pt electrode 
: Luggin capillary 
: Hg/HgO/KOH reference electrode 
: Electrolytic cell of rectangular cross section 
: Potentiometer or recording potentiometer 
: Lead-acid storage battery 
: Rheostat. 


using P.V.A. The active material adhering to this stripped film was also examined 
by electron diffraction. 

The potential decay after opening of the circuit, the potential growth after closing 
of the circuit, time/potential relations and current/potential relations were measured for 
charge and discharge with constant current by the use of a cathode-ray oscilloscope 
with pre-amplifier (total input resistance 500 kQ) and a recording potentiometer with 
sensitivity of about | mV. E.m.f.’s put into the recorder were kept within 100 mV by 
means of a compensating potentiometer connected in series. Reference electrodes were 
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a cadmium electrode of a sintered alkaline battery for measuring by oscilloscope, and 
an Hg/HgO/KOH electrode (same concentration as the electrolyte) for measuring by 
recording potentiometer. Liquid-junction potentials and ohmic drops between the 
electrode and Luggin capillary were compensated for by calculation. 

Concentration of the cadmium complex ion in the solution was determined polaro- 
graphically. 


V(*Hg,HgO) 


Electrode potential, 


Fic. 2. Time-potential curves for constant current discharge of cadmium electrode 
(1) 1 mA discharge of the sample electrode. 
(2) 1 mA redischarge after 1 mA charge for 160 min of electrode (d). 


RESULTS 


1. Changes of fine structure of the electrode surface 


Representative structures of the electrode surface of cadmium* in the 
4:5 N KOH solution saturated with CdO, for each step of the discharge, are given in 
Fig. 2; they show the changes indicated in Fig. 3 as previously reported.’ 

Only Cd and Cd(OH), were confirmed on the electrode surface for each step of 
discharge; no other product was confirmed, In the course of discharge, the intensity 
of X-ray diffraction pattern for Cd(OH), increased and that for Cd decreased gradually. 
In the initial stages of discharge, the (001) line for Cd(OH), was very diffuse, and at 
the later stages, this line gradually became sharp, as found by Hosono and Matsui!!; 
thus in the course of the discharge, crystals of Cd(OH), became complete gradually. 

The particles of Cd(OH), gradually enlarged and became large hexagonal Cd(OH), 
crystals in the course of discharge, as shown in Fig. 3(a), (b), (c) and (d). When 
charge and discharge were repeated, the size of the Cd(OH), crystals formed during 
discharge became still larger, as shown in Fig. 3(d) and (f). These phenomena indicate 
that Cd(OH), crystals still existed on the electrode surface after the last step of charge as 
shown in Fig. 3(e), and acted as nuclei for Cd(OH), formed during discharge. The 
results suggest that Cd(OH), arises from an intermediate product in the anodic oxida- 


tion that dissolves in the solution and is decomposed finally to Cd(OH),. 


* This electrode was 6 cm*, made by electroplating in a solution containing CdO (32 g/l.), KCN 
(72 g/l.) at 25°C, 50 mA for 20 min, oxidizing anodically in a solution containing 2 N KNOs;, 2N 
KOH at 35°C, 300 mA for 30 sec, and reducing cathodically in a solution containing 4-5 N KOH 
saturated with CdO at 25°C, 1 mA for 80 min. 
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Cd(OH), formed by the chemical reaction of Cd(NO3). and KOH dissolved in the 
solution only to 10-* M, but CdO formed by the heating of Cd(OH), at 400°C dis- 
solved as shown in Fig. 4. Also, the discharge capacity of the cadmium electrode was 
affected by the solubility of CdO in the solution as shown in Fig. 5, in agreement with 
the results of Lake and Casey'. The discharge capacity was larger in the high concentra- 
tion KOH solution (which had higher solubility of CdO) than that in the diluter and 
also was larger in solution not containing CdO than in one saturated with CdO. The 
discharge capacity became smaller with increase of discharge current, but a part of 


| 


107 Smole /L 


cdo, 


KOH(N) 
FiG. 4. Solubility of CdO in KOH solutions. 


decreased capacity at high current was recovered by low current discharge after 
opening of the circuit. These phenomena may be due to the accumulation of the 
intermediate product (probably CdO) at high discharge current and to a change of 
form of the final product (Cd(OH),) due to the change of discharge current. 

The electrode surfaces for the various conditions of discharge as shown in Fig. 5 
were examined by means of electron microscopy, with results shown in Fig. 6. The 
crystals of Cd(OH), formed during discharge became smaller with increase of dis- 
charge current, as shown in Fig. 6(b), (c) and (d). At high discharge current, Cd(OH), 
crystals of 0-2—0-5 « were formed, and therefore the electrode surface was shielded by 
them, so that the discharge reaction continued on crystal boundaries as shown in 
Fig. 6(d). But, at low discharge current, the electrode surface had scattered with 
Cd(OH), crystals of 1-2 u, growing at discrete nuclei, so that a cadmium surface still 
existed after long discharge and the cadmium was used effectively, as shown by curve | 
in Fig. 5. Fig. 6(e) shows a representative structure of an electrode discharged in KOH 
solution not containing CdO. The surface of cadmium was exceedingly corroded by 
the solution. In this case, very diffuse X-ray diffraction patterns for Cd and Cd(OH), 
were obtained, but CdO was not confirmed. These results show that Cd dissolves in 
the solution and then Cd(OH), deposits on the electrode surface, but, before the 
dissolution, an intermediate product may be formed in the discharge. The relation 
between the solubility of CdO in the KOH electrolyte and the discharge capacity, 
suggests that the intermediate is CdO, but this was not confirmed by the X-ray analysis 
of the surface. 
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Fic. 3(c) 


Fic. 3(d) FIG. 3(e) Fic. 3(f) 


Fic, 3. Changes of surface structure during constant-current discharge of cadmium electrode. 
(a), (b), (c), (d), (e) and (f) show the surfaces at the centre of cadmium electrode corresponding to 
the labelled states in Fig. 2. 
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Fic. 6(e) 


FIG. 6(i) FiG. 6(j) Fic. 6(k) 


Fic. 6. Electron-microscope photographs of surface structure of Cd electrodes in various 
conditions, and an electron diffraction pattern. 

(a) cadmium electrode used as the starting electrode. 

(b) after the end of discharge for curve | in Fig. 5. 

(c) after the end of discharge for curve 2 in Fig. 5. 

(d) after the end of discharge for curve 3 in Fig. 5 

(e) after half discharge for curve 5 in Fig. 5. 

(f) after self-discharge due to bubbling of O, gas in 4-5 N KOH (saturated with CdO) at 30°C. 

(g) after the end of discharge for curve 7 in Fig. 5. 

(h) after the end of discharge in 0-45 N KOH (saturated with CdO) at 20 mA, 30 C 

(i) after the end of discharge in 0-45 N KOH (saturated with CdO) at 1 mA, 0'C. 

(j) electron diffraction pattern for the surface product shown in (i). 

(k) electron diffraction pattern for CdO formed by heating Cd(OH),. 


FIG. 6(a) Fic. 6(b) FIG. 6(c) Fic. 6(d) 
Fic. 6(f) Fic. 6(g) Fic. 6(h) 
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(3) oscillograms of (a), (b), (c) and (d) in (1) and (2). 
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On an electrode discharged in 0-45 N KOH saturated with CdO, with a smaller 
solubility of CdO, Cd(OH), crystals did not grow fully and the surface may be covered 
with a layer of intermediate product as shown in Fig. 6(g), (h) and (i). A similar 
surface was produced by self-discharge obtained by dipping in electrolyte saturated 
with oxygen, as shown in Fig. 6(f). Again, only Cd and Cd(OH), were observed by 
X-ray analysis (Fig. 7), and the (001) line for Cd(OH), was very diffuse. The volume 
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V(*Hg,HgO) 


Electrode potential, 
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Electrolyte Discharge 
KOH | CdO current 
| Saturated O-5mA 


Temperature | 


| 


4-5N 1-OmA 
4-5N 10-OmA 
4-5N 1-OmA 
45N | Unsaturated | 0-5mA 


O-97N | Saturated 1-OmA 


0-45N 1-OmA 


after full charge. 
8 after the end of discharge at the condition of 3. 


Fic. 5. Time-potential curves for constant current discharge of cadmium electrode. 


of CdO would be very small, so CdO may not show up by X-ray analysis. Therefore, 
the surface was examined by electron diffraction. For the discharge in the solution of 
high KOH concentration, CdO was not properly confirmed, but for the discharge in 
solutions having less solubility of CdO (e.g. for 0-45 N KOH saturated with CdO at 
0°C), diffuse lines for CdO were observed, Fig. 6()). 

CdO formed by heating of Cd(OH), at 350°C was dissolved in 4-5 N KOH, and 
deposited or undissolved crystals were then observed by X-ray diffraction. Only 
Cd(OH), was found, confirming Falk’. A cadmium electrode after 1 mA discharge, 
Fig. 8(a), was heated at 300°C in nitrogen, it then showed Cd and CdO diffraction 
patterns, Fig. 8(b). It was placed in KOH solution and the change of CdO to Cd(OH), 
was examined for various concentration of electrolyte by means of X-ray diffraction. 
The results are summarized in Fig. 8. In 4-5 N KOH, the change to Cd(OH), was very 
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rapid, being complete in 2 min, but in 0-45 N KOH, a long time was required for this 
change. The (001) diffraction line of Cd(OH), became sharper in the course of the 
treatment, as in the course of the discharge of cadmium electrode. 

We concluded that cadmium oxidizes anodically in KOH solution to cadmium 
hydroxide, through intermediate cadmium oxide, which is very unstable in the solution. 


2. Equilibrium potential of the cadmium electrode during discharge 
The equilibrium potential of the cadmium electrode in the KOH solution was 


Cd 
(101) 
40 
Cd(OH)e Cd(OH)2 (002) (100) Gon? 
(001) (100) 
0 


CcdO 
(it) 


counts/sec 


Intensity, 


Cd(OH) ( 


(OO!) 


25 
2 8 (target: Cu), degrees 


Fic. 7. X-ray diffraction patterns for the surface product of the various 
Cd and Cd(OH,) electrodes. 
(1) for the surface shown in Fig. 6(f). 
(2) for the surface shown in Fig. 6(i). 


changed remarkably by alteration of the activities of OH~ and the cadmium complex 
ion and by the concentration of oxygen dissolved in the solution. 

Fig. 9 shows the change of potential after opening of the circuit for an electrode 
discharged at | mA for 5 min in 4-5 N KOH. In the solution saturated with CdO, the 
potential reached an equilibrium value within about | min, and this potential was not 
changed more than few mV by agitating the solution with purified nitrogen or by 
vibrating the electrode. In CdO-free solution, recovery of the potential after opening 
of circuit required more than 5 min, and the final potential recovered and the rate of 
recovery were much affected by agitation of the solution with purified nitrogen. The 
equilibrium potential was made more positive by agitation of the solution with oxygen. 

The equilibrium potential of the cadmium electrode after discharge in oxygen-free 
solution saturated with CdO was almost constant independent of the degree of dis- 
charge except the end; after about 1 mA min in 4-5 N KOH at 30°C, the equilibrium 
potential was only about 2 mV negative than after the last step of discharge, and in 
0-45 N KOH at 30°C, it was about 5 mV negative. The equilibrium potential of the 
fully charged electrode was more negative than that of the partly discharged, perhaps 
through the formation of cadmium hydride. 
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Fic. 8. X-ray diffraction patterns of Cd and CdO electrodes after dip in the KOH solution. 
(a) after the end of discharge curve 2 in Fig. 5. 
(b) after heating (a) electrode at 300°C in nitrogen. 
(c) after dip of (b) electrode in 4-5 N KOH (saturated with CdO) at 30°C for 30 sec. 
(d) after dip of (b) electrode in 4-5 N KOH (satureted with CdO) at 30°C for 2 min. 
(e) after dip of (b) electrode in 4:5 N KOH (saturated with CdO) at 30°C for 12 min. 
(f) after dip of (b) electrode in 0-45 N KOH (saturated with CdO) at 30°C for 2 min. 


These phenomena are very different from those at the nickel oxide electrode in the 
alkaline battery,” where the equilibrium potential decreases gradually in the course of 
discharge. 


3. Overpotential during the discharge of the cadmium electrode 

For discharge with constant current, a curve with one step was obtained as shown 
in Fig. 5. The discharge capacity was much affected by the activity of OH~ and slightly 
by the activity of the cadmium complex ion, Fig. 5. Also, the discharge overpotential 
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Vibration stopped 


Electrode potential, 


Time (after opening of circuit) 


Fic. 9. Potential decays after opening of the circuit for an electrode discharged at 1 mA, 20°C 
for 5 min in 4-5 N KOH. 
2 : solution without CdO, saturated with Ng. 
3 : solution saturated with CdO and Ng. 
4 : solution without CdO, saturated with O,. 


Closing of circuit 
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After the electrode was fully charged 


V(®Hg,HgO) 
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+—After the electrode was discharged for |Omin 
| | | 
| 

After the electrode was discharged for 20min 


Electrode potential, 


| 
4 5 6 


Time, min 


7 


Potential growth and decay during discharge, solution not containing [HCdO,]. 
20°C, 4-5 N KOH, discharge current 2 mA. 


was much affected by the activity of OH~; it was very small in the solution with the 
high concentration of KOH. 

To examine these phenomena in detail, the potential decay after the opening of the 
circuit, the potential growth after closing of the circuit, and the current/potential 
relation for discharge with constant current after discharge of constant quantity were 
measured, with the results shown in Figs. 10, 11 and 12. 
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. Potential growth and decay during discharge, solution saturated with [HCdO,]. 
(1) discharge at 1 mA at 30°C in 4:5 N KOH. 
(2) discharge at 1 mA at 30°C in 0-45 N KOH. 
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Fic. 12. Relation between discharge current and the part of the overpotential that 
decays in 1 sec, after the discharge of 7 mA. min. 
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When the electrode was discharged in the solution not containing CdO, the poten- 
tial growth consisted of a rapid small change and a successive slow change; the poten- 
tial decay also consisted of a rapid change and a successive very slow change. In the 
course of these slow changes, the circuit was opened or closed as shown in Fig. 13. 
When the electrode was opened or closed before the arrival at an equilibrium state, 
the slow change of potential decay or growth became small; this may be due to the 
slow change of the composition of the product formed by the discharge on the electrode 
surface or in the solution. 


- 0:92 


After closing Circuit- 
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- 0-90 


V(*Hg,HgO) 


Potential decay 


-0-92 


Potential growth 


_— After opening circuit 
, 


Electrode potential, 


- 
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Fic. 13. Potential decay and growth before the equilibrium state. 20°C, 4-5 N KOH, 
discharge current | mA. 


The slow decay after opening of the circuit was scarcely affected by the value of the 
discharge current if this was more than 0-1 mA, nor by the quantity of the discharge, 
but was much affected by the agitation of the solution, as shown in Fig. 9. Also, the 
slow growth after closing of the circuit became larger and faster when the discharge 
current was increased and the degree of agitation was decreased. These phenomena 
may be explained as follows: slow decay after opening of the circuit is due to 
change of the concentration of the cadmium complex ion in the solution; slow growth 
after closing of the circuit is due to the change of concentration of the cadmium 
complex ion and to accumulation of the intermediate product. 

When the electrode was discharged in the solution saturated with CdO, the rapid 
potential decay and growth took less than 10~ sec, and the successive slow change took 
not more than 100 sec. During discharge, a potential maximum was observed, Fig.11. 
When a fully charged electrode was discharged, the potential maximum was observed 
between about 10 and 30 sec after closing of the circuit. This phenomenon may be 
due to the supersaturation of the cadmium complex ion caused by the slow deposition 
of Cd(OH),. A partly discharged electrode was different, giving a potential maximum 
within | sec. This phenomenon may be due to Cd(OH), on the electrode surface or 
to the high resistance of an intermediate product left on the electrode surface. 

The relation between the discharge current and the overpotential decay during the 
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first 1 sec after opening of the circuit shows the following results. The overpotential 
of the discharge of the cadmium electrode was very large in the solution saturated with 
CdO. Also, the overpotential was much affected by the activity of OH~ in the solution; 
in the solution containing the high concentration of OH-, in which CdO had a high 
solubility, the overpotential was very small. Curves of log (discharge current) vs. over- 
potential were generally of the same kind, but were not always linear, as shown in 
Fig. 12. 

These results suggest that the greater part of the overpotential is caused by the 
accumulation of the intermediate product, in which Cd?* and O?~ have low diffusivity. 
The smaller part of the overpotential is caused by the dissolution of the intermediate 
product. 


DISCUSSION 


1. Equilibrium potential of the cadmium electrode during discharge 

The above results suggest that cadmium is transformed to cadmium hydroxide 
through an intermediate product, which may be cadmium oxide. So, the discharge 
reaction may be progressing as follows, assuming that the intermediate product decom- 
poses by dissolution in the solution as [HCdO,]-, 


Cd = + 2e, (1) 
Cd2+ + 30H- = [HCdO,]}- + H,O, (2) 
[HCdO,]}- + H* = Cd(OH),. (3) 


Equilibrium potential is represented as follows: 


RT 
— In 


2 (don )* 


4ucao,) + 4H,0 


E= Ej) + (4) 


When the solution is not saturated with [HCdO,]°, @yj¢qo,)- iN equation (4) is very 
small and the potential becomes negative, and is affected by the agitation of the electro- 
lyte. This phenomenon may be due to the diffusion of the bulk solution of [HCdO,]- 
accumulated on the electrode surface. Fig. 14 shows the relation between In {ajycqo,)- * 
4y,0/4on->3} and the equilibrium potential of the cadmium electrode in the solution 
saturated with CdO. a)y¢q0,) Was adopted from Fig. 4 and other values from the report 
of Shiraishi'®. The equilibrium potential after a small discharge agrees with equation 
(4) very well, but, at the end of discharge, with the electrode covered with Cd(OH),, 
equation (4) no longer holds at low ap;,;-, as shown in Fig. 14. The result shows that the 
cadmium complex ion is [HCdO,]-. If Cd(OH),?~ reported by Lake and Casey! is 
adopted as the cadmium complex ion, our experimental data deviate strongly from 
the Nernst relation. 

In the formation of the CdO layer, the following process may be considered, 


OH- = Ht + O7-. (5) 


From equation (1) and (5), the 


Cd?* + = (6) 
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The equilibrium potential is then 


44,0 
n—<.. (7) 
(don-)” 


Experimentally, the equilibrium potential agreed with that given by equation (7), i.e., 


44,0 
9 


as after a small discharge, and the relation between In 


and the equilibrium 
potential showed the linear relation 4on 


E = 0-806 + 0-031 log (30°C). (8) 
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Fic. 14. Relations between log 
(dou )3 


and the equilibrium potential of cadmium. 


These results indicate that before saturation with [HCdO,]~ the equilibrium 
potential follows equation (4), and at saturation, equation (8). Before saturation, 
cadmium dissolves in the electrolyte as [HCdO,]-, and after saturation the electrode 
surface becomes covered with a layer of cadmium oxide and the equilibrium potential 
becomes constant. 


2. Overpotential during the discharge of the cadmium electrode 


(i) When the solution is saturated with [HCdO,|-. Cadmium oxide forms on the 
electrode surface and decomposes in the course of discharge. Cadmium oxide may be 
formed by the following process: cadmium is ionized at the interface between cadmium 


RT l RT 
2) 4 (3) 
E= + — ia — = 
2F 2F 
| 
-0-94}— } —— — VO 
| | 5 
| | 19 
\ 
of | / \ | 
\ 
| 
| | | | © 
| 
| | | \ 
-8 -6 -5 -4 -3 


On electrode phenomena of cadmium in the alkaline battery: The discharge mechanism 253 


and cadmium oxide; cadmium ions diffuse in the cadmium oxide layer and these ions 
react with O?- ions on the electrode surface. Cadmium oxide formed on the electrode 
surface dissolves in the electrolyte chemically. If the rate of formation of cadmium 
oxide is larger than the rate of dissolution, it accumulates on the electrode surface 
(Fig. 15). 


(*ca**}, 


2e 


(intermediate > 
product) 2 


Cd(OH)>~< 


Fic. 15. Section of the electrode surface (schematic). 


The material balance may be represented as follows: 
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— (Aeqge+),] (diffusion process) (9) 
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+ x 


If the diffusion process in cadmium oxide layer is rate-determining, 
20’ Fr, 


so equation (11) may be approximated 


The potential decay after opening of the circuit may be approximated as follows. 
If it is due to the diffusion of excess Cd?* existing on the interface between cadmium 


and cadmium oxide, 
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If equation (12) and (9) are substituted for equation (14), and if 7, = 7, at t= 0, 


2Fn, 
(c RT — 1] RT — (15) 


The potential growth after closing of the circuit may be approximated 


da J 


If (deq2+), iS [((aeq2+),], at the equilibrium state of discharge reaction, 


If equations (12) and (9) are substituted in equation (17) and if 7, = 7, at the equilib- 
rium state of the discharge reaction, and C; is constant, 


-1 { | 7 | 
t= Inje kT —eRT |—Cy/. (18) 
\ 

If the experimental data for the discharge reaction concerning the process in the 
cadmium oxide layer are applied to equations (12), (15) and (18), Figs. 16, 17 and 18 
are obtained. 

If the thickness of the layer of cadmium oxide is independent of the discharge 
current, the relation between current and overpotential must be given by equation (12). 
The experimental data are satisfied with equation (12) fairly well, as shown in Fig. 16. 
The slope of equation (12) increases with increasing temperature and activity of OH”, 
in quantitative agreement with experiment. 

If the potential decay after opening of the circuit is due to the diffusion of Cd?* in 

2F 

the cadmium oxide layer, the relation between In (e *” — 1) and t must be linear; the 
experimental data give a linear relation with two steps, as shown in Fig. 17, perhaps 
because of the complexity of the diffusion processes of Cd?* in the cadmium oxide 
layer. The slope of this curve was almost independent of the discharge current, but 
increased with decreasing temperature and OH~ activity. This may be due to the 
thicker layer of cadmium oxide and the difficulty of diffusion of Cd?* at low tempera- 
ture and low OH activity. 

The overpotential decay after | sec was a few mV, almost independent of the 
discharge current. This may be explained as follows: this part of the over- 
potential is concerned with the activity of [HCdO,]~ in the electrolyte, i.e. it is the 
change of the equilibrium potential given by equation (4) caused by the change from 
supersaturation to saturation of [HCdO,]- in the solution. 

The potential growth after closing of the circuit was similar to the potential decay 
after opening of the circuit, as shown in Fig. 18. 

From these results, it appears that a large proportion of overpotential depends on 
ionic migration of Cd?* in the intermediate product, which is cadmium oxide. 

(ii) When the solution does not contain [HCdO,]-. The potential decay after 
opening of the circuit consisted of a rapid change and a subsequent slow change. The 
rapid change may be due to the diffusion of Cd** as shown in the case of the electrolyte 
saturated with [HCdO,]-; the overpotential of this part was satisfied by equation (12), 
as shown in Fig. 16. The diffusional rate constant of Cd** is very small, perhaps 
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Fic. 16. Relation between current and overpotential for the discharge reactions concerning the 
process in cadmium oxide layer (which is faster than I sec). 
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because of the small quantity of the intermediate product accumulated on the electrode 
surface. 

The much slower decrease of the potential decay may be due to the change of the 
activity of [HCdO,]- in the solution. The overpotential is almost constant at discharge 
currents of more than 0-1 mA; these results suggest that cadmium oxide accumulates, 
after the solution becomes saturated with [HCdO,]-, on the electrode surface. 


80 


2Fem 


RT 
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Ty 
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Fic. 19. Relation between exp =r | 1 and time. Electrode after 


the discharge of 10 mA/min. 


The potential growth after the rapid change at small overpotentials was affected 
by the increase of [HCdO,]- in the electrolyte during discharge. If the increase of 
activity of [HCdO,]~ proportional to the time after closing of the circuit and to the 
discharge current, and ay 9 and do- in equation (4) are constant, and a)yeqo,)- = 


J 
+ t (4ycao,),- 18 the initial activity of [HCdO,]- on the electrode surface). 
4 


From equation (4), 
RT, 7.) 
+ ——In + 19 
J 
4 HCa0,), Cy 
and if E — E, Ty, and A HCa0,), . CG, = A, 
2F 7 


t= —1) (20) 


The experimental results agree with equation (20); the slope increases with de- 
crease of discharge current, as shown in Fig. 19. 

The rate of potential decay after the rapid change increases with agitation by 
nitrogen bubbling as shown in Fig. 9; i.e., it increases with increase of the diffusion 
rate of [HCdO,]- from the electrode surface. 

All the results can be explained on the basis that the overpotential consists of the 
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change of equilibrium potential (equation (4)) and the diffusion resistance of Cd?* in 
the cadmium oxide layer. 


In the discharge reaction of the cadmium electrode, cadmium dissolves electro- 
chemically, through cadmium oxide as an intermediate product, into the solution as 
[HCdO,]-; after saturation with [HCdO,]~ of the solution next to the electrode, 
cadmium oxide accumulates on the electrode surface. It then dissolves chemically in 
the solution as [HCdO,]~, which is then transformed into cadmium hydroxide. 

The larger proportion of the overpotential depends on the ionic migration of Cd? 
in the cadmium oxide layer. 

In order to decrease such overpotential, the following conditions may be necessary: 

(1) diffusion resistance of Cd** in the cadmium oxide layer formed by the discharge 
must be decreased, or 

(2) the decomposition rate of cadmium oxide must be increased. 

Diffusion resistance for Cd** may be decreased by impurity additions, such as In, 
as shown by Croft,® and Hosono and Matsui," or Tl and Ag, as shown by Hosono 
and Matsui’. The decomposition rate of cadmium oxide can be increased by the 
increase of its dissolution rate or by the increase of the deposition rate of cadmium 
hydroxide, for instance by the addition of any substance that will nucleate cadmium 


: current 
: Overpotential due to the process in the CdO layer 
: change of equilibrium potential due to the dissolution of CdO 
: time 
: diffusional rate constant of Cd** in the CdO layer 
: reaction rate coefficient at the interface of Cd/CdO 
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Anthrachinonderivate und ihrer Beweglichkeit bei der Papierelektrophorése. Coll. Czech. Chem. 
Comm. 25, 657-662 (1960). German (Russian Summary). 

. FRANC and M. Worst: Elektromigrationsmethoden ILI. Beweglichkeit einiger Azofarbstoffe der 
I- und y-Saéure. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 663-667 (1960) German (Russian Summary). 

L. Grerst and P. CORNELISSEN: L’influence de la nature et de la concentration de |’électrolyte- 
support sur la morphologie des ondes polarographiques du systeme Eu!!!-Eu!!!. Coll. Czech. 
Chem. Comm. 25, 3004-3015 (1960). French (Russian Summary). 

P. H. Given and M. E. Peover: Some Experiments of the Action of Proton Donors in the Polaro- 
graphy of Aromatic Substances in Dimethylformamide. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 3195-3201 
(1960). English (Russian Summary). 

G. M. Hasasuy: Polarography of Titanium I. Sulphato Complexes of Ti(II]) and Ti(IV). Coll. 
Czech. Chem. Comm. 25, 3166-3172 (1960). English (Russian Summary). 

M. Heyrovsky: Polarographic Wave of Aluminium. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 3120-3136 
(1960). English (Russian Summary). 

J. HoLusek and J. VotKe: Polarographie aromatischer Verbindungen X. Polarographische Studie 
des Systems 2,2’-Pyridoin und 2,2’-Pyridil. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 3292-3305 (1960). 
German (Russian Summary). 

. Hocusek and J. VoLKE: Polarography of Aromatic Heterocyclic Compounds IX. Polarographic 
Reducibility of Isomeric Nitropyridines. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 3286-3291 (1960). English 
(Russian Summary). 

G. Horn and P. ZUMAN: Polarographie der Harnstoff- und Thioharnstoffderivate XI. Bemerkungen 
zur Polarographie einiger Mercaptopurine. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 3401-3403 (1960). 
German (Russian Summary). 

J. HorYNA and V. JEHLICKA: Polarographische und polarometrische Messungen an einer mit Wachs 
impragnierten Graphitelektrode. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 1769-1774 (1960). German 
(Russian Summary). 

R. KALvopa: Anwendung der oszillographischen Polarographie in der quantitativen Analyse XII. 
Ausnitzungsméglichkeit der Kapazitatserscheinungen. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 3071-3084 
(1960). German (Russian Summary). 

R. KALVoDA: Progress in alternating current oscillographic polarography. A review (31 ref.). Chem. 
Listy 54, 1265-1278 (1960). Czech. 

W. KemuLa, Z. R. GRABowskKI and M. K. KALINOwWSKI: Polarographic Oxidation of Benzopinacol. 
Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 3306-3312 (1960). English (Russian Summary). 

W. KeMmuLa, E. RAKowsKA and Z. Kusik: Application of the Hanging Mercury Drop Electrode to 
an Investigation of Red-Ox Processes of Uranium Salts by Cyclic Voltammetry. Coll. Czech. Chem. 
Comm. 25, 3105-3110 (1960). English (Russian Summary). 

D. M. Kern: The Polarography of Plumbate Ion. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 3159-3165 (1960). 
English (Russian Summary). 

E. KNosBLOcH: Katalytische Wasserstoffabscheidung an der Quecksilbertropfelektrode durch 
Derivate des Chromons und Pyridins. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 3330-3337 (1960). German 
(Russian Summary). 

. Komenpa, L. KiSovA and J. KoupELKA: Polarographie der Pterine Il. Oxyderivate. Coll. Czech. 
Chem. Comm. 25, 1020-1030 (1960). German (Russian Summary). 

. KoryTa: Polarography as a method for the study of electrode process kinetics. A review (74 ref.). 
Chem. Listy 54, 1228-36 (1960). Czech. 

. Koryta and Z. ZABRANSKY: Kinetics of Electrode Processes of Complexes in Polarography. VII. 
Formation of the Complex of Cadmium Ion with the Ethylendiaminotetraacetic Acid as a Reaction 
Deactivating the Product of a Rapid Electrode Reaction. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 3153-50 
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. Koutecky and J. Weser: Theorie der durch die Adsorption des elektroinaktiven Stoffes bei 
einer reversiblen Elektrodenreaktion beeinflussten polarographischen Stréme. Coll. Czech. Chem. 
Comm. 25, 1423-1426 (1960). German (Russian Summary). 
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M. KozZeny and V. VeLicH: Polarographisches Verhalten saurer Monoazofarbstoffe und ihre 
Lichtechtheit. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 1031-36 (1960). German (Russian Summary). 

. KrupiéKa and J. J. K. NovAK: Polarographische Bestimmung des Methylglyoxals. Coll. Czech. 
Chem. Comm. 25, 1275-1280 (1960). German (Russian Summary). 
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IV. Momentane und mittlere Stréme irreversibler Prozesse in Gegenwart sich rasch adsorbierender 
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H. A. Larrinen and D. K. Roe: Double Layer Capacity of Platinum and Bismuth Electrodes in 
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O. Manousek: Uber das polarographische Verhalten des Bromcyans. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 
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J. MaSeK: Polarographic Reduction of Hydrazoic Acid and Determination of Azides. Coll. Czech. 
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H. Martsupa and P. Detanay: Influence of Reactant Adsorption in Transient Methods for 
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M. Maturova, TscHu-SHun, J. CrvrtNik and F. SANTAVY: Polarographie der Alkaloide XXV. 
Polarographie einiger Papaverinderivate. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 3321-29 (1960). German 
(Russian Summary). 

K. Micka: Contemporary State of the Development of Fuel Cells. Chem. Listy 54, 680-5 (1960). 
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J. Mouin and F. KaSpArek: Uber die polarographische Reduzierbarkeit von Amidoximen. Coll. 
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L. MOLNAR, E, Bird: A New Electronic Device for Recording of Oscillopolarograms with One Cycle 
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I. NaGaTA, I. Tact and Kitao: Polarographic Behavior of Some Phenylhydrazines. Coll. Czech. 
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N. V. NIKOLAJEVA-FEDOROVICH, B. B. DAMASKIN and O. A. Petriy: Influence of Surface-active 
Organic Substances on the Electroreduction of Anions. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 2982-92 
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J. V. A. NovAKk: Polarographische Daueranalysatoren IV. Kohlenstoffanode als Messelektrode. 
Coll. Czech. Chem. Comm, 25, 3098-3104 (1960). German (Russian Summary). 

E. Patecek: Oszillographische Polarographie der Nucleinsdurekomponenten. Coll. Czech. Chem. 
Comm. 25, 2283-89 (1960). German (Russian Summary). 

M. PraZAK: Korrosionsstudium XXIII. Uber die Passivitat der Legierung Sn 75-Zn. Coll. Czech. 
Chem. Comm. 25, 1126-1131 (1960). German (Russian Summary). 

A. REGNER and I. RouSar: Studie iiber die Intensifizierung der Elektrolyseure I. Zylinderformiger 
Elektrolyseur mit tangentialem Elektrolytenzufluss. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 1132-42 (1960). 
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I. RouSarR: Berechnung der Abhangigkeit der Stromdichte von der Uberspannung an rauhen 
Elektroden bei gezwungener Elektrolytkonvektion. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 1867-73 (1960). 
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G. RutrKay-Nepecky: Charakteristische polarographische Aktivitat des Tabakmosaikvirus I. 
Unterschied im polarographischen Effekt des Virus und der Nicht-Viruseiweissstoffe. Coll. Czech. 
Chem. Comm. 25, 3363-79 (1960). German (Russian Summary). 

A. RyvoLovA: Bildung und Ionisierung des Radikals bei der polarographischen Reduktion des 

Phthalimids. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 420-26 (1960). German (Russian Summary). 
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Vacik J., O. GRUBNER and J. DvoRAK: Gegenstromelektrophorese auf Papier V. Geometrische 
Struktur von chromatographischem Papier. Coll. Czech. Chem. Comm. 25, 625-35 (1960). German 
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(1960). German (Russian Summary). 
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ADSORPTION DES CATIONS A DES POTENTIELS 
ANODIQUES* 


A. FRUMKIN 
Institut d’Electrochimie, Académie des Sciences, Moscou, U.R.S.S. 


Résumé—Ainsi qu'il est connu, la nature du cation a une influence marquée sur la cinétique du 
processus anodique de formation de l’acide persulfurique a une électrode de platine, 4 des potentiels 
ou il ne semberait pas que l’adsorption des cations soit essentielle. L’étude de l’évolution d’oxygéne 
dans des solutions d’acide perchlorique, en fonction de la concentration et du rayon cationiques 
montre que adsorption des cations depend du recouvrement de la surface de l’électrode par l’oxygéne 
chimisorbé, d’ou il résulte un accroissement discontinu de la surtension d’oxygéne. L’effet d’adsorption 
peut étre expliqué par la nature dipolaire de la liasion platine/oxygéne. La région des fortes polari- 
sations anodiques présente des similitudes avec le stade initial d’oxydation du platine (impliquant 
l'aptitude de l’électrode 4 adsorber des cations) du point de vue de l’altération des propriétés des 
oxydes superficiels. L’adsorption de cations organiques, a une interface métal/solution chargée 
positivement, dépend largement de l’adsorption primaire d’anions actifs et de linteraction des 
électrons 7 des noyaux aromatiques avec la surface métallique. Ce dernier effet est démontré par la 
différence entre les adsorbabilités des cations anilinium et cyclohexylamonium sur du mercure chargé 
positivement. Quelques cations minéraux, par exemple thallium sur mercure ou thallium et cadmium 
sur platine, dénotent une adsorbabilité du méme ordre que celle des anions brome ou chlore. 


Abstract—As is known from the literature, the nature of the cation has a marked influence upon the 
kinetics of the anodic process of the formation of persulphuric acid at a platinum electrode, occurring 
at such potentials where the adsorption of cations would not seem to be of essential importance. The 
study of the dependence of the rate of evolution of oxygen in HCIO, solutions on the concentration 
and radius of the cation has shown that the adsorption of cations is connected with the covering of 
the electrode surface with chemisorbed oxygen resulting in a discontinuous rise of oxygen overvoltage. 
This adsorption effect can be explained by the dipole nature of the platinum/oxygen bond. 

The phenomena observed during a change in the properties of surface oxides in the region of 
considerable anodic polarization are somewhat similar to those found in the initial stage of the oxida- 
tion of platinum, which was shown to impart to the electrode the ability to adsorb cations. 

The absorption of organic cations at positively charged metal/solution interfaces depends to a 
large extent on the presence of primarily adsorbed surface active anions and on the interaction of the 
z-electrons of the aromatic nuclei with the metal surface. The latter effect is demonstrated by the 
difference of the adsorbabilities of anilinium and cyclohexylammonium cations on positively charged 
mercury. 

Some inorganic cations, for instance thallium on mercury, or thallium and cadmium on platinum, 
display a specific adsorbability similar to the adsorbability of bromide or iodide anions. 


Zusammenfassung—Wie es aus dem Schrifttum bekannt ist, tiben die Kationen einen merklichen 
Einfluss auf die Kinetik der Bildung von Uberschwefelsaure an einer Pt-Elektrode aus, obwohl diese 
Reaktion in einem Potentialgebiete erfolgt, in dem der Kationenadsorption eigentlich keine grosse 
Bedeutung zugeschrieben werden sollte. Die Untersuchung der Abhangigkeit der Geschwindigkeit 
der O,-Entwicklung in HCIO,-Lésungen von der Konzentration und dem Radius des Kations fiihrt 
zu dem Schlusse dass die Kationenadsorption mit der Bedeckung der Elektrodenoberflache mit 
chemisorbierten Sauerstoff verkniipft ist, welche auch ein sprunghaftes Anwachsen der Sauerstoff- 
iiberspannung verursacht. Dieser Adsorptionseffekt kann durch die Dipolnatur der Platin-Sauer- 
stoff Bindung erklart werden. 


* Présenté a la 12me réunion du CITCE, Bruxelles, Avril 1961. 
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Die Adsorption von organischen Kationen bei positiver Ladung der Metalloberflache hangt mit 


der Anwesenheit von primar adsorbierten oberflachenaktiven Anionen und von der Wechselwirkung 
der z-Elektronen mit der Metalloberflache ab. Der letzere Effekt wird durch den Unterschied der 


Adsorbierbarkeiten von Anilinium- und Cyclohexylammoniumkationen im Falle einer positiv gela- 
denen Quecksilberoberflache veranschaulicht. 

Gewisse anorganische Kationen (Tallium an Quecksilber, Tallium und Cadmium an Platin) zeigen 
eine spezifische Adsorbierbarkeit, welche mit der von Brom- oder Jodanionen verglichen werden kann. 


ON SAIT depuis longtemps que la nature du cation influence fortement la marche des 
processus anodiques sur une électrode de platine. L’étude de ces phénoménes, que 
nous avons faite ces derniers temps 4 Moscou, a révélé un nombre de particularités 
nouvelles, que je crois intéressantes, et a montré, en premier lieu, leur caractére 
d’adsorption trés prononcé. Cela parait a premiére vue surprenant puisque la surface 
de l’électrode devrait porter, 4 de hauts potentiels anodiques, une charge positive 
élevée et devrait par conséquent repousser les cations. Le but principal de ma 
communication est d’exposer les résultats de ces recherches; je voudrais pourtant 
avant d’aborder cette question attirer votre attention sur les faits actuellement connus 
concernant la relation entre la charge de la surface et l’adsorption des cations. 

C’est Gouy qui a établi dés le début de notre siécle que la conception élémentaire 
selon laquelle les cations sont adsorbés sur une surface chargée négativement et les 
anions sur une surface qui porte une charge positive, exige des corrections sub- 
stantielles. 

Pour la plupart des anions inorganiques la quantité adsorbée a Il’interface 
mercure—€lectrolyte surpasse de beaucoup la quantité a laquelle on devrait s’attendre, 
si le processus de l’adsorption n’était déterminé que par les forces électrostatiques 
conformément a la loi de Coulomb. II apparait de ce fait sur la surface chargée 
positivement un exces de charges négatives, qui attirent 4 leur tour les cations de la 
solution, et on obtient une couche triple au lieu d’une couche double. On appelle 
d’habitude cet effet adsorption spécifique des anions, en réunissant sous ce terme des 
formes d’interaction entre les anions et les métaux, qui peuvent étre trés varices, 
comme par exemple, dans le cas de ion ClO,~, qui est adsorbé, parce qu’il est expulsé 
par les molécules de l’eau vers l’interface avec le mercure, ou de lion I~, dont l’'adsorp- 
tion a des potentiels positifs a le caractére d’une adsorption chimique. 

On voit sur les Figs. | et 2 combien grande est l’influence de l’adsorption spécifique 
des anions sur la relation entre l’adsorption des cations et le potentiel de l’électrode. * 
La Fig. 1, empruntée 4 Grahame,' concerne le mercure dans une solution 0,3 N NaCl. 
L’adsorption des cations ne disparait pas lorsque le potentiel devient plus positif, 
mais augmente de nouveau aprés avoir passé par un minimum proche du point de 
charge nulle, quand la charge positive du mercure augmente. La Fig. 2 (lofa et 
Frumkin*) présente un intérét particulier; on y voit que dans le cas d’une solution 
3 N HCl, l’attraction des cations H* par les charges négatives des ions Cl-, qui sont 
adsorbés sur la surface chargée positivement, surpasse tellement l’attraction par les 
charges négatives de la surface du mercure, que l’adsorption du cation, lors du 
déplacement dans de larges limites du potentiel dans la direction positive croit d’une 
maniére monotone, au lieu de décroitre comme il paraitrait naturel de supposer. 

Les valeurs de l’adsorption des cations répresentées sur les Figs. 1 et 2 ont éte 


* Sur ces figures et dans ce qui suit les potentiels sont exprimés en volts, les densités du courant en 
amp/cm*, les capacités en mf/cm* et les tensions superficielles en dyn/cm’. 
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Fic. 1. Relation entre l’adsorption du cation I’, 4 linterface Hg/electrolyte et le 
potentiel dans 0,3 M NaCl d’aprés Grahame (él. norm. au calomel). 


3N HCL 


Fi. 2. Relation entre l’'adsorption du cation 'y” et de l'anion T'g,~ et le potentiel a 
l'interface Hg/3 N HCI (él. 4 hydrogéne dans la méme solution). 


TABLE 1. 


rx, 
Electrolyte (C/g) (Cig) (Cie) 
Charbon positif (O,) 
0,1 N KCI 4,6 3,1 1,5 
0,1 N KI 6,5 8,4 1,9 
Charbon négatif (H,) 
0,1 N KCI —4,3 —1,2 Sua 
0,1 N KI —2,3 a2 5,6 


obtenues par un calcul se basant sur les résultats des mesures de tension a linterface 
et de la capacité. La Table 1 nous améne a des conclusions analogues; on y montre 
les valeurs mesurées directement de l’adsorption sur du charbon actif, contenant du 
platine comme catalyseur.* Ce charbon prend une charge positive dans l’oxygene et 
une charge négative dans l’hydrogéne. La colonne 2 de la table donne les valeurs de 
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la charge, les colonnes 3 et 4 les valeurs de l’adsorption de l’anion et du cation, 
exprimées en coulombs par g d’adsorbant. 

On voit, que le cation K* est adsorbé par le charbon négatif a partir dune solution 
de KCl et d’une solution de KI. Quant au charbon positif, ’adsorption du cation K 
a lieu seulement en présence de l’anion I~ tensioactif, mais non pas en présence de 
l'anion Cl-, qui ne manifeste pas dans les conditions de lexpérience un pouvoir 
d’adsorption spécifique sensible a la surface du charbon ou l’adsorption spécifique des 
anions est en général exprimée plus faiblement, que sur le mercure. 

Cependant, l’adsorption spécifique des anions est loin d’étre le seul facteur dont 
dépend I’adsorption des cations sur une surface de métal chargée positivement. II faut 
noter en premier lieu qu’il y a un certain nombre de cations, qui manifestent eux- 
mémes un pouvoir d’adsorption spécifique sensible. 

Récemment encore on n’attribuait, parmi les ions inorganiques, un pouvoir 
d’adsorption spécifique qu’aux anions;* quant aux cations on supposait, que seuls les 
cations organiques, mais non pas les petits cations inorganiques peuvent étre adsorbés 
spécifiquement. I] faut, pourtant, apporter a présent a ces conceptions des corrections 
substantielles. La these selon laquelle il n’y a pas d’adsorption spécifique sur le 
mercure dans le cas des cations inorganiques, soutenue par exemple par Grahame, 
était basée sur l'étude du comportement des cations des métaux alcalins et alcalino- 
terreux. Les cations Pb** et surtout Tl* manifestent une forte adsorption spécifique 
a la surface du mercure, qui est comparable, dans le dernier cas, 4 adsorption des 
ions Br, comme il résulte de mesures électrocapillaires.*“* Mme Obrucheva a étudié 
l'adsorption spécifique des ions TI’, Cd?*, Pb?* et Zn** sur le platine et lor; elle se 
servait d’une méthode, dont le principe se réduit 4 mesurer la variation du potentiel 
d'une électrode, a la surface de laquelle il ne se produit aucun processus électro- 
chimique, lorsque l’on varie la composition de l’électrolyte, par exemple en passant 
d’une solution ne contenant comme cations que des ions hydrogéne, a une solution 
avec le méme anion et d’autres cations.’ Supposons que nous avons affaire a des 
concentrations telles que l’on peut négliger la structure diffuse de la couche double. 
Etant donné qu’en absence de processus électrochimiques, la charge de la surface 
reste constante lorsque l'on change d’électrolyte et que la capacité de la couche 
d’Helmholtz ne dépend que relativement peu de la nature du cation, il ne peut y avoir 
de variations notables du potentiel, lors de la substitution d’un cation par un autre, 
qu’ a la suite de adsorption spécifique de l'un des cations. II existe dans le cas d’une 
électrode de platine placée dans une solution acide, par exemple dans N H,SQ,, un 
intervalle de potentiels de 0,3 4 0,7 V environ, désigné souvent par le terme “‘région de 
la couche double,” ou il n’y a en premiere approximation ni hydrogéne, ni oxygene 
adsorbés a la surface de l’électrode. A ces potentiels les processus d’échange a linter- 
face métal-solution H,SO, sont exclus, de sorte que si l'on éloigne soigneusement de 
la solution les agents oxydants et réducteurs, la charge reste constante avec une 
approximation suffisante. Si l’on polarise l’électrode jusqu’a une certaine valeur du 
potentiel se trouvant dans lintervalle indiqué et si on introduit ensuite dans la 
solution les cations Cd®” ou TI*, qui sont adsorbés spécifiquement, on observe une 
variation du potentiel dans la direction positive. La Fig. 3 montre que la variation 
du potentiel due a l’adsorption spécifique dans la région de la couche double peut 
atteindre 0,44 V et qu’elle diminue, si les valeurs initiales du potentiel sont plus 
négatives ou plus positives. 
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Cette circonstance est li¢e au fait qu’il existe, en dehors de la région de la couche 
double, sur la surface du platine des atomes d’hydrogéne ou respectivement d’oxygéne 
adsorbés dont la quantité varie avec un changement du potentiel. Etant donné que 
ionisation de ces atomes aussi bien que leur déposition sur la surface sont accom- 
pagnés d’une variation de la charge, la condition de constance de la charge n’est plus 
réalisée; il est facile de montrer que ce fait améne une diminution de la variation 
du potentiel due a l’adsorption. Ces expériences démontrent d’une maniére évidente 


ce* Ti* 
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Fic. 3. Variation du potentiel d’une surface de platine platiné due a l’adsorption, au 
passage de N H,SO, a N H,SO, + 0,1 N CdSO, et N H.SO, + 0,1 N TI,SO,. 


existence de l’adsorption des cations a la surface des métaux, qui est postulée dans 
les theories modernes de la formation électrolytique des dépdts de Bockris et de 
Gerischer. 

L’existence d’une adsorption spécifique réelle quoique faible des ions de métaux 
alcalins de grand rayon est un fait de grande importance. Les premiéres indications 
a ce sujet ont été obtenues a partir de données cinétiques, lorsque Herasymenko et 
Slendyk a Prague ont trouvé que la surtension de l’hydrogéne sur le mercure dans des 
solutions de HCI sur un fond de chlorures de métaux alcalins croit dans l’ordre 
LiCl < NaCl < KCI < RbCI.* La table 2 contient les valeurs de augmentation de 
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la surtension de I"hydrogéne sur le mercure Ay, que l’on observe en ajoutant a une 
solution 0,01 N HCI les chlorures des métaux alcalins en concentration 0,1 N, d’aprés 
les données de Maznichenko.® 

Comme on le voit, la valeur de Ay augmente avec l’accroissement du rayon du 
cation. Ceci indique, suivant la théorie de la surtension de lhydrogéne, que le 
potentiel y,, c’est-a-dire le potentiel 4 une distance d’un rayon ionique de la surface 
de l’électrode, a une plus grande valeur positive dans les solutions contenant, par 
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Fic. 4. Relation entre la capacité différentielle et le potentiel (él. norm. au calomel). 
Solutions 0,01 N: 1. CsF; 2. NaF; 400 per. 


exemple, des ions Cs* que dans les solutions contenant des ions Li* ou Na*. On peut 
expliquer ce fait le plus simplement, si l'on admet, qu'il existe un certain excés d’ions 
Cs* adsorbés par rapport a la quantité calculée d’aprés la théorie de la couche double 
diffuse. 

Grahame a observé un accroissement de la capacité différentielle 4 l’interface 
mercure électrolyte lors du passage de Li* au Cs*; il a, toutefois, expliqué ce fait 
non pas par une élévation de l’adsorbabilité, mais par une diminution du rayon efficace 
a la suite d’une diminution de l’hydratation.*-!° 

Les mesures effectuées dans notre laboratoire ne confirment pas ce point de vue.” 
On voit sur la Fig. 4, que la capacité différentielle augmente, quand on passe de NaF 
a CsF, non seulement lorsque la surface porte des charges négatives, mais aussi 
lorsqu’elle est chargée positivement. Dans ce dernier cas l’influence de l’ion Cs* ne 
peut pas étre expliquée sans supposer qu’il est adsorbé d’une maniére spécifique, étant 
donné, que lion F~, selon Grahame, ne lest pas et ne peut pas par conséquent 
inverser la charge de la surface. 
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La Fig. 5 (courbes | et 2) présente une comparaison analogue pour des concentra- 
tions plus fortes et dans des limites de potentiel plus larges. On voit qu’a tous les 
potentiels, la capacité différentielle surpasse dans les solutions de CsF la capacité dans 
les solutions de NaF. Dans la méme figure on voit les courbes de capacité dans des 
solutions de CsI et de Nal. La présence d’un ion, qui est adsorbé spécifiquement, 
intensifie l’effet de ion Cs* d’une maniére importante. D’autre part, la présence de 
lion Cs* intensifie adsorption de Pion I-. On le voit particuliérement bien en 
observant le potentiel de coincidence des courbes de capacité du fluorure et de l’iodure, 


50 


|-CsF, 2-NaF,3-Cs] ,4-Nal 
Fic. 5. Relation entre la capacité différentielle et le potentiel (él. norm. au calomel). 
Solutions 0,9 N: 1. CsF; 2. NaF; 3. Csl; 4. Nal. 1000 per. 


c’est a dire le potentiel de désorption de l’ion I~, qui prend des valeurs plus négatives 
lorsque l’on substitue au cation Na* le cation Cs*. On observe les mémes relations, 
et méme d’une maniére plus marquée, si lon compare les courbes électrocapillaires 
de CsF et de NaF d’une part avec celles de CsI et de Nal d’autre part (Fig. 6). 

Le renforcement mutuel de l’adsorption des anions et des cations tensioactifs joue 
un grande réle dans l’action des inhibiteurs de la corrosion: beaucoup de cations 
organiques, qui ne sont pas adsorbés sur la surface du fer a partir des solutions de 
H,SO, et n’influencent pas par conséquent sa vitesse de dissolution, deviennent actifs 
et acqui¢rent des proprictés inhibitrices trés prononcées, si l’on introduit dans la 
solution des anions tensioactifs, comme, par exemple, les ions Cl- et surtout I~ ou 
SH~.”- Je ne veux pas m’arréter ici en détail sur les particularités de ces phénoménes, 
étudiés par Jofa, que j’ai eu déja l'occasion d’exposer, mais je me permets pourtant 
d’en donner ici encore un exemple, car il me semble que Il’on ne prend pas suffisamment 
en considération, dans les publications concernant la corrosion, l’influence des anions 
sur l’adsorption des inhibiteurs de la corrosion. La Fig. 7 montre combien I’action 
inhibitrice des cations N/(C;H,,)4* sur les processus cathodique et anodique a la 
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| NH,SO,; 
2,2’ | NH,SO, + [N(C;H, ,)4],SO,4; 

3,3’ | NHCI + 10-3M [N(C.H, ,)4],SO,; 

| NH,SO, + 10-3M + 0,001 N KI 


5 


électrode de fer. 1NH.SO,; 2,2’ 1NH.SO, + 10-°M 
3,3’ 1 N HCI + 4,4’ 1 NH.SO, + 10-°M 4 
0,001 N KI. 


surface du fer, qui se manifestent trés faiblement et seulement quand on donne une 
polarisation cathodique dans l’acide sulfurique, s’accroit, si l'on introduit dans la 
solution des ions I~. Des mesures directes de adsorption montrent, que l’adsorption 
de la tribenzylamine sur du fer en poudre a partir d’une solution N H,SO, -+ 0,001 M 
N(C,H;CH,), augmente plus que cing fois, si Pon ajoute a la solution du KI a une 
concentration 0,005 N. 
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Au nombre de facteurs assurant la possibilité d’adsorption des cations organiques 
a des potentiels plus positifs que le point de la charge nulle, il faut encore ajouter 
l’interaction des électrons-7 du noyau de benzéne avec la surface du métal. Les Figs. 8 
et 9 montrent l’influence de cette interaction d’aprés les mesures de Mme Kaganovich!® 
(voir aussi’’). Les courbes électrocapillaires dans l’acide sulfurique et dans l’acide 
sulfurique contenant les sulfates de cyclohexylammonium et d’anilinium 4 la méme 
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Fic. 8. Courbes électrocapillaires dans des solutions de H,SO, avec addition d’aniline et 
de cyclohexylamine. I 1,1 N H,SO,; Il +0,1M C,;H;NH,; IIL +0,1M C,H,,NHg. 


concentration, sont présentées dans la Fig. 8. On voit que l’activité superficielle du 
cation cyclohexylammonium surpasse quelque peu dans le cas d’une surface de 
mercure non-chargée ou chargée négativement, l’activité du cation anilinium; ceci est 
en accord avec leur comportement a la surface libre de Peau. Lorsque l’on passe a 
des charges positives de la surface on voit que l’adsorption de lion cyclohexyl- 
ammonium cesse complétement; la courbe électrocapillaire de la solution contenant 
ce sel se confond avec la courbe de H,SO,. On observe un effet différent dans le cas 
du sulfate d’anilinium; les cations aromatiques, malgré leur charge positive, sont 
encore sensiblement adsorbés méme lorque la charge de la surface est positive. 
L’adsorption sur des surfaces chargées positivement, qui se manifeste d’une maniére 
encore plus forte dans le cas des molécules neutres est un effet général pour tous les 
composés aromatiques ;!*~*° on l’observe a un degré plus faible aussi dans le cas des 
composés aliphatiques avec des liaisons doubles conjuguées et méme liaisons doubles 
isolées.*! 
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Fic. 9. Courbes électrocapillaires dans des solutions de HBr avec addition d’aniline et 
de cyclohexlamine. I 1,1 N HBr; Il +0,1 MC,H;NH,; HI +0,1 M 
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Fic. 10. Relation entre l'adsorption de l’ion Cs* a partir d’une solution 10-* N CsCl + 
10-* N HCI sur du platine platiné et le potentiel (él. norm. 4 hydrogéne). 
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Blomgren et Bockris ont aussi souligné l’importance de l’interaction des electrons-7 
avec la surface du mercure lors de l’adsorption de l’ion C,H;NH,°* et d’autres cations 
semblables.”” 

La Fig. 9 montre que l’adsorption de lion d’anilinium est encore plus forte sur 
un fond de HBr; apparement dans ce cas au gain d’énergie par suite de l’interaction 
du métal avec les electrons-7 du noyau s’ajoute encore l’effet du a l’apparition prés 
de la surface de l’électrode des ions Br, adsorbés d’une maniére spécifique; ces ions 
peuvent neutraliser les charges positives de cations. On observe en présence de HBr 
aussi une certaine adsorption, quoique trés faible, dans le cas du cyclohexylammonium 
qui dépend, apparemment, en tout point du second facteur. 

Considérons maintenant l’adsorption des cations des métaux alcalins sur le 
platine. La Fig. 10 présente la relation entre le potentiel et l’adsorption/cm? de surface 
vraie* de l’ion Cs* sur du platine platiné d’aprés les expériences de Kasarinov et de 
Balachova; la composition de la solution était 10°? N CsCl + 10°* N HCl. Le 
césium a été marqué par du Cs™; l’adsorption était mesurée par la décroissance de 
activité de la solution. On voit que l’adsorption du cation est observée, en premier 
lieu, 4 des potentiels proches du potentiel réversible de ’hydrogéne. La surface du 
platine porte a ces potentiels une charge négative, étant donné, que le point de charge 
nulle du platine se trouve prés de 0,11 V. Nous avons donc affaire 4 une adsorption 
pour ainsi dire normale des cations. Cette derniére diminue lors que le potentiel 
devient plus positif; cependant elle ne tombe pas a zero, mais commence 4 croitre 
de nouveau quand le potentiel s’approche de 0,5 V, atteint un maximum et diminue 
ensuite de nouveau. Les expériences, effectuées 4 des pH variés de la solution et avec 
des anions différents, montrent, que cet accroissement n’est pas seulement da a une 
inversion de charge de la surface du platine par les anions adsorbés, quoique ce fait 
joue probablement un certain rdle, mais aussi a l’apparition d’oxygéne adsorbé a la 
surface du platine,”* qui est facilement demontrée au moyen de la méthode des courbes 
de charge.2* Comme cela a déja été mentionné dans le rapport de Mme Balachova, 
l’oxygéne adsorbé a la surface du platine produit une différence de potentiels positive 
entre le métal et la solution. C’est ce qu’il fallait attendre, si l’on admet que la liaison 
entre le platine et l’oxygéne a le caractére d’un dipdle avec son extremité négative 
tournée vers la solution. Ceci doit provoquer, a un potentiel constant de l’électrode, 
une variation de la structure de la couche double, se manifestant par une diminution 
ou par la disparition de l’adsorption de l’anion et par le commencement de l’adsorp- 
tion des cations, si la chute de potentiel dans la couche formée par les dipdles Pt-O 
orientés est suffisamment grande. 

On observe dans le cas d’une forte adsorption spécifique des anions certaines 
complications, qui sont exposées dans le rapport de Mme Balachova. II serait 
intéressant de suivre le comportement de I’électrode de platine par rapport aux cations 
a des potentiels plus positifs que le potentiel de l’oxygéne, mais les mesures dans des 
conditions statiques deviennent difficiles 4 ces potentiels. On peut, pourtant, obtenir 
des informations sur l’adsorption des cations a des potentiels encore plus anodiques 
en étudiant la cinétique des processus électrochimiques a la surface d’électrodes de 
platine. 

* La valeur de la surface vraie a été obtenue a partir de la longeur du plateau da a l’adsorption 


de l’hydrogéne sur du platine platiné en admettant qu’en équilibre avec ’hydrogéne sous pression 
atmosphérique il y a un atome d’hydrogéne adsorbé par atome de platine.**.** 
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Izgaryshev et Berkmann avaient déja observé en 1922 que le potentiel de décom- 
position des solutions de sulfates dépend de la nature du cation.” Ils ont expliqué 
cet effet par une influence du cation sur l’hydratation des anions. Erdey-Gruz a montré 
le premier, que l’augmentation de la surtension d’oxygéne dans des solutions de H,SO, 
en présence de cations étrangers dans l’ordre Lit < Na* < K* est en relation avec 
leur adsorption et croit avec leur adsorbabilité.** Il supposait, que les cations sont 
attirés par les anions SO,?~ adsorbés et influencent le processus de décharge, en 
déformant les molécules d’eau a la surface du métal. L’interét que présente l’influence 


Log i 
H,SO, + (NH, ), SO, 


Fic. 11. Courbes de polarisation anodique du platine dans des solutions H,SO, 
(NH,).SO,. Concentration totale: 7N, t = 7°C. (1) 7 + 0; (2) 6,5 + 0,5; (3) 3,5 
3,5; (4) 2 + 5 (Chu Yung-chao, Mi Tien-jin). 


des cations sur la surtension de l’oxygéne dans les solutions de sulfates est en partie 
da au fait, que le rendement de lion persulfate S,O,?~ dépend de la nature du cation.*® 
Les électrochimistes chinois Chu Yung-chao et Mi Tien-jin ont observé deux effets 
importants.*°*! L’inclinaison de la courbe exprimant la relation entre le potentiel et 
le logarithme de la densité du courant subit un brusque accroissement a un potentiel 
détermine,** qui se trouve dans le cas de 7 N H.SO, prés de 2,3 V. La pente diminue 
de nouveau lorsque le potentiel atteint environ 3 V. Ces auteurs ont montré que c’est 
justement dans la zone des potentiels, of se produit un accroissement brusque de la 
surtension, que la présence de cations étrangers influence le plus fortement la valeur 
de la surtension (Fig. 11). Dans l’électrolyse des solutions de H,SO, le dégagement de 
O, est accompagné par la formation d’acide persulfurique. Les auteurs chinois ont 
décomposé la courbe de polarisation totale en courbes partielles, caractérisant la 
relation entre le potentiel et le courant consommé pour le dégagement d’oxygéne 
(courbe 2) et le courant consommé pour la formation de l’anion persulfate. On voit 
(Fig. 12), que la courbe correspondant au persulfate a dans la zone de potentiels en 
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question une allure normale et est représentée en coordonnées semi-logarithmiques par 
une droite de Tafel, dont la pente est prés de 0,14 V; la pente anormale de la courbe 
de polarisation totale est due au processus de dégagement de O,, qui se trouve étre 
également sensible a l’action de substances tensioactives. 

La marche parallele des deux processus anodiques rend difficile l’interprétation 
des données obtenues avec des solutions de sulfates; c’est pourquoi nous avons 
choisi, comme objet d’étude, la réaction de dégagement de l’oxygéne dans HCIO,, 
réaction qui n’est pas compliquée par des processus secondaires paralléles dans de 
larges limites de potentiels. 
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3,5N (NH,), SO, + 3,5N H,SO, 


Fic. 12. Courbes de polarisation anodique d’une solution 3,5 N H,SO, + 3,5 N 
(NH,).SO,. A—courbe totale; A,—courbe partielle du dégagement de O,; 
A,—courbe partielle de formation de 7°C (Chu Yung-chao, 
Mi Tien-jin). 


Je vais d’abord rappeler quelques données de travaux plus anciens, qui ont déja 
été cités au 9° Congres du CITCE.**** La Fig. 13 présente la relation entre le 
potentiel de I’électrode et le logarithme de la densité du courant pour des solutions de 
HCIO, de différentes concentration; cette relation a été obtenue en augmentant 
graduellement la densité du courant. Les potentiels sont rapportés a une ¢lectrode a 
hydrogéne normale.* 

En cas de concentrations pas trop élevées on observe un saut du potentiel lorsque 
la densité du courant atteint une valeur définie; dans les solutions plus concentrées 
l'accroissement est brusque, mais pas discontinu. La courbe i,¢ obtenue dans des 
conditions polarographiques, c.a.d. lorsque le potentiel croit ou diminue graduellement 
avec une vitesse de 8 mV/sec (Fig. 14), montre qu’a des concentrations pas trop 


* Les mesures ont été faites par rapport a une électrode a hydrogéne dans la méme solution; 
pour le calcul nous avons pris l’activité des ions hydrogéne égale a l’activité moyenne des ions de 
l’acide, calculée a son tour d’aprés les données citées.** 
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Fic. 13. Courbes de polarisation anodique du platine dans des solutions de HCIO, de 
différentes concentrations (él. norm. a hydrogéne). 
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1-34N HCLO, ; 
@ +2-5xiO N CsClO,; 
o +10°NKCLO, 
Fic. 14. Courbes de polarisation anodique dans 1,34 N HCIO, et dans HCIO, en 


présence d’ions K* et Cs* mesurées 4 potentiel croissant et décroissant (él. 4 hydrogéne 
dans la méme solution). 
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élevées la relation entre le courant et le potentiel a le méme caractére, que dans la 
passivation des métaux, c.a.d. qu'il se produit ce qu’on pourrait appeler une auto- 
passivation du dégagement de l’oxygéne. 

L’action des cations se manifeste par une diminution de l’intensité du courant pour 
un potentiel donné; cette action est surtout prononcée lorsque le potentiel correspond 
au maximum du courant et disparait, pratiquement, tout a fait quand il s’en éloigne 
suffisamment. 


4,0 


—logi 
HCLO, ; © +2-5xIO°N CsCLO,; 
4 +1073NCsCLQ,; + 10°NKCLO, 
8 x10°N KCLO, ; 


Fic. 15. Influence d’une addition de CsClO, et de KCIO, sur la courbe de polarisation 
anodique du platine dans 1,34 N HCIO,. 


La Fig. 15 montre l’effet d’une addition de CsClO, et de KCIO, en faible concentra- 
tion sur la courbe de polarisation du dégagement de l’oxygéne dans 1,34 N HCIO, 
d’aprés les résultats de Mme Kaganovich et de Mlle Iakovleva.*® La forme de ces 
courbes dépend quelque peu des conditions de l’expérience. Les courbes présentées 
sur la Fig. 15 ont été obtenues avec polarisation croissante, chaque point étant 
maintenu fixe 2 min. L’électrode était un fil de platine d’un diamétre de 95 wu pré- 
alablement polarisé pendant 30 min par un courant anodique de 6,10~* A/cm?. 

Les potentiels étaient mesurés par rapport a une électrode a hydrogéne dans la 
méme solution. La courbe | se rapporte a l’acide pur; les autres courbes ont été 
obtenues en présence des ions K* et Cs*. Il résulte de la Fig. 15, que l’action de ces 
ions se manifeste surtout dans la zOne ou le potentiel subit un saut; un effet bien plus 
faible est observé a des polarisations plus élevées. Le saut de potentiel en présence 
des cations indiqués est décalé vers les densités de courant plus petites, l’activité du 
césium surpassant presque d’un ordre de grandeur l’activité du potassium. La 
présence des cations se fait sentir, a part le décalage du saut de l’intensité du courant, 
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par une transition un peu plus graduelle des potentiels de la branche inférieure aux 
potentiels de la branche supérieure, de sorte que, par exemple, dans une solution de 
concentration 10-? N en ions K* on peut faire des mesures correspondant aux points 
intermédiaires du troncon ascendant de la courbe. 

Des effets semblables sont observés en présence des ions Ba?*; cependant, l’activité 
de ces derniers est 4 peu prés 100 fois moindre que l’activité des ions Cs~. L’effet du 
césium diminue lorsque la concentration de HClO, augmente et n’est p.us observé 
dans une solution 5,8 N HCIQO,. 

Pour expliquer l’effet des cations, il faut examiner les causes possibles de la 
passivation particuliére de l’électrode, qui provoque le saut du potentiel sur la courbe 
de polarisation de HCIO,. Nous avons supposé antérieurement*’ que cette passivité 
est die a la formation dans l’intervalle de potentiels de 2,2 4 3,0 V, d’une nouvelle 
forme d’un oxyde superficiel, accompagnée d’une diminution de l’énergie d’adsorption 
des atomes O ou des radicaux OH, qui sont formés pendant la décharge des molécules 
d’eau, amenant ainsi une augmentation de la surtension de la décharge. Riietchi 
et Delahay® ont proposé une explication analogue pour la forme de la courbe de 
polarisation observée par Hickling et Hill*! lors du dégagement de l’oxygéne a partir 
de solutions alcalines sur des électrodes de palladium et d’or. L’étude de la dépendance 
entre la position et la grandeur du saut potentiel dune part, la nature et la concentra- 
tion de l’anion de l’acide d’autre part permet de conclure, que non seulement l’oxygéne 
et l'eau, mais aussi les anions de l’acide prennent part a la formation de la couche 
chemisorbée. Les expériences faites avec O'* ont montré qu’ a des potentiels se 
trouvant au-dessus de la limite supérieure du saut, l’échange isotopique entre l’oxygéne 
adsorbé et l’oxygéne entrant dans la composition de anion ClO, devient possible. 

I] est A noter que la formation de cette couche chemisorbée a lieu non pas sur la 
surface pure du métal, mais sur une surface couverte d’oxyde en quantité surpassant 
de beaucoup une couche monomoléculaire et croissante 4 mesure que la durée de la 
polarisation anodique et la densité du courant augmentent,*:“ comme le montrent 
les courbes de charge cathodiques obtenues aprés une polarisation anodique préalable 
de l’électrode. Il est bien connu, que les premiers résultats quantitatifs concernant 
loxydation au Pt ont été obtenus par Hoar.” 

Les mesures de la chute du potentiel d'une électrode de platine dans HCIO, apres 
interruption du courant, effectuées réecemment par Sobol, permettent de se faire une 
idée plus claire sur la nature des processus se passant a la surface de l’électrode au 
voisinage du saut du potentiel. 

La Fig. 16 présente une série de courbes de chute du potentiel, obtenues aprés 
interruption du courant avec une électrode de Pt dans 1,34 N HCIO, pour diverses 
valeurs du potentiel ¢. Avant linterruption du courant le potentiel était maintenu 
fixe pendant 2 min. On peut déterminer a partir des parties initiales de ces courbes la 
capacité de l’électrode C en faisant usage de l’équation: 

lot 

Ad 
ou Ad est la chute du potentiel pendant le temps ¢ et ig la densité du courant au moment 
de l’interruption*. On peut également calculer la capacité a partir d’autres sections de 


Cc (1) 


* Quand la valeur de i, excéde 0,2 A/cm? il faut tenir compte du fait que les chutes ohmiques 
du potentiel deviennent sensibles. 


19) 
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la courbe au moyen d’une relation semblable a (1) en utilisant les valeurs du courant 
et du potentiel, tirés des courbes de polarisation; les données obtenues ainsi sont 
toutefois trés approximatives.**~* Plus il y a a la surface de I’électrode de substances 
douées d’activité électrochimique 4 un potentiel ¢, c.a.d. capables de maintenir ce 
potentiel, plus la chute du potentiel pour une valeur donnée de i, est lente et plus la 
capacité C est grande. La Fig. 17 présente les résultats du calcul. On observe des 
valeurs de C de lordre de 100 «F/cm? et méme plus grandes a des potentiels qui 


@ i,*5,2x10' 
x 19 76,4x10 | 
i9=2,6 


fe) 


O 0,54 1,08 1,62 216 2,70 3,24 3,78 4,32 4,86 


t, 10-5 sec 


Fic. 16. Chute du potentiel du platine polarisé dans 1,34 N HCIO, en fonction du 
temps aprés l’inverruption du courant. Les valeurs initiales du potentiel sont indiquées, 
sur l’axe des ordonnées. 


se trouvent sur la branche inférieure de la courbe de polarisation. Des valeurs de la 
capacité si grandes, surpassant de beaucoup la capacité de la couche double, montrent 
que le revétement de la surface par le dép6t doué d’activité électrochimique croit 
lorsque la polarisation augmente. On peut admettre que dans cet intervalle de 
potentiels, du moins sur une partie de la surface, le stade le plus lent n’est pas le 
transfert d’électrons des molécules d’eau vers l’électrode, mais la décomposition des 
produits superficiels avec dégagement d’oxygéne. 

Les déterminations de C pour des potentiels se trouvant a la limite supérieure du 
saut Ou surpassant cette limite aboutissent 4 d’autres résultats. La valeur C n’est 
égale dans ce cas qu’a 20 wF/cm? au maximum, ce qui est caractéristique pour la 
capacité de la couche double. 

C’est aux faibles valeurs de la capacité que correspond Il’apparition des chutes 
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brusques du potentiel sur les courbes de la Fig. 16. On peut expliquer ces phénoménes 
de la maniére la plus simple en supposant que des centres existant a la surface de 
l’électrode, caractérisés par une haute énergie d’adsorption pour les atomes O ou les 
groupes OH se formant a la suite de la décharge des molécules d’eau, disparaissent 
graduellement a mesure que la surface de l’électrode est couverte par de l’oxygéne ou 
par des anions adsorbés. I] en résulte que la vitesse de la réaction de décharge diminue 
brusquement et pour maintenir une densité de courant constant il faut éléver le 


-log 


Fic. 17. Courbe de polarisation anodique du platine dans 1,34 N HCIO, et valeurs de 
la capacité de l’électrode correspondant a des points différents de la courbe de polarisa- 
tion. 


potentiel de l’électrode d’une valeur qui correspond 4 la surtension de la décharge des 
molécules d’eau.* Pour comprendre a fond les effets observés il serait probablement 
nécessaire de tenir compte non seulement de l’interaction des atomes adsorbés avec 
la surface, mais aussi de leur interaction. On voit sur la Fig. 16 que les courbes de 
chute de potentiel s’entrecroisent, c.a.d., que l’électrode qui était polarisée jusqu’au 
potentiel le plus élevé se trouve un certain temps aprés l’interruption du courant a 
un potentiel inférieur. L’intersection des courbes de chute du potentiel aprés polarisa- 
tion du platine en solution alcaline a été observée par Busing et Kauzmann.*° 

Une des explications possibles de ce phénoméne consiste en ce qu’il se produit, 


* Cette explication se distingue quelque peu de celle, donnée dans nos publications autérieures.*’ 
On expliquait alors le saut de potentiel par une variation de la surtension de la décharge a la suite 
d’une variation de |’énergie d’adsorption du produit de la réaction électrochimique, tandis que l’on 
suppose ici, que le saut du potentiel est li¢é 4 une variation de la nature du stade le plus lent. 
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lors du recouvrement de la surface, une consolidation du composé superficiel qui 
aboutit 4 une décroissance de son activité électrochimique. L’étude des processus 
d’oxydation du platine 4 des polarisations plus faibles conduit 4 une conclusion 
semblable sur la consolidation, avec le temps, des oxydes superficiels.5!5?* 

Il se peut aussi qu’aux potentiels anodiques élevés il se forme des produits avec 
des propriétés semiconductrices, dont la présence améne un abaissement de la capacité 
de la couche double. 

Les mesures de la chute du potentiel, réalisées dans des solutions de HCIO, d’une 
concentration plus forte, donnent généralement une image semblable de la relation 
entre la capacité et le potentiel, mais les variations de la capacité sont moins pronon- 
cées que dans 1,34 N HCIQ,. 

Comme il a déja été remarqué ci-dessus, les données dont nous disposons ne sont 
pas suffisantes pour établir une théorie assez complete de l'état de la surface du Pt a 
des potentiels surpassant sensiblement la limite supérieure du saut du potentiel. II 
faut pourtant noter que, grace a une augmentation du saut du potentiel dans la couche 
double électrique, il devient possible de réaliser un nouveau processus électrochimique, 
qui est la formation de l’ozone. La détermination de la composition isotopique de 
l’ozone et de l’oxygéne obtenus dans l’électrolyse de solutions concentrées de HCIO, 
indique que les mécanismes de formation de O, et O, sont différents. Les données 
obtenues peuvent étre exprimées avec une certaine approximation par le schéma 
suivant 


Pt X |nO| — Pt X |\(n — 2)O| + O, 


Pt X |nO| + H,O — 2e- — Pt X |(n — 2)0] + O, + 2H", (2) 


ou le symbole Pt X |nO| désigne d’une maniére schématique la composition de la 
couche adsorbé a la surface de l’électrode, contenant, 4 part l’oxygéne, l’anion de 
la solution. Veselowski et ses collaborateurs*®.*’ ont pour la premiére fois suggéré la 
possibilité d’un mécanisme de formation de l’ozone au cours de l’électrolyse de 
solutions de H,SO, semblable a celui qui est donné ici. Pour ce dernier cas, aussi 
bien que pour le cas de l’électrolyse de l’acide perchlorique, le schéma présenté 
ci-dessus a été récemment confirmé quantitativement au moyen des mesures de la 
composition isotopique des gaz dégagés.** 

(Les expériences deécrites ici sur l’électrolyse des solutions de HCIO, ont été 
effectuées 4 —40° ou —50°C pour augmenter le rendement de l’ozone; la comparaison 
des courbes de polarisation méne a la conclusion, qu'il n’y a pas de distinction 
essentielle entre le mécanisme de la réaction a la température indiquée et a 20°C, 
température ot l’on a obtenu les courbes citées dans la présente communication.) 

En se basant sur la totalité des données obtenues on peut proposer I’explication 
suivante de l’action des cations. La présence 4 la surface d’atomes adsorbés d’oxygéne 
et d’anions adsorbés chimiquement, formant des dipdles tournés vers la solution par 


* Dans une série de travaux,** aussi bien que dans un rapport de Riddiford,** on a employé les 
valeurs du coefficient ““b” de l’équation de Tafel pour tirer des conclusions relatives au mécanisme 
des processus anodiques sur une électrode de Pt. Les conditions ot des conclusions de telle sorte 
pourraient étre suffisamment fondées ne sont pas réalisées sur une électrode de Pt polarisée anodique- 
ment dans la zone considérée de potentiels. La coincidence presque compléte des branches supérieures 
des courbes de polarisation, obtenues dans des solutions de HCIO, de concentration différentes, est 
toutefois digne d’attention (Fig. 13). 
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leurs extrémités négatives, rend possible une adsorption locale des cations malgré le 
haut potentiel positif de l’électrode.* 

Les groupes négatifs se trouvant a la surface du platine attirent dans le cas des 
solutions acides les ions d’*hydrogéne; on peut dire quils prennent un caractere acide. 
Si l'on introduit dans la solution des cations de potassium, de césium ou de barium, 
ceux-ci remplacent, partiellement ou compleétement, les ions de ’hydrogéne. Le degré 
de substitution doit évidemment croitre avec l’adsorbabilité et la concentration des 
cations et diminuer lorsque l’activité des ions d’hydrogéne dissous augmente. Etant 
donné que l’action du césium se manifeste en présence d’un excés tellement important 
d’ions d’hydrogéne, il faut croire que la différence de leurs adsorbabilités est dans ce 
cas plus grande que dans le cas de adsorption sur une surface de mercure chargée 
négativement. La substitution de l’ion d’hydrogéne par des cations adsorbés spécifi- 
quement doit augmenter l’énergie d’adsorption des groupes anioniques fixés sur la 
surface, tout comme la présence du césium intensifie adsorption de Piode a la surface 
du mercure. Lorsque l’énergie d’adsorption augmente la couche superficielle adsorbée 
chimiquement devient plus stable et la vitesse de sa décomposition avec dégagement 
d’oxygéne diminue. Il en résulte que la surface est complétement couverte a des 
densités du courant moindres; il résulte en méme temps du fait que les cations 
adsorbés se repoussent, que la surface est couverte plus graduellement en présence de 
cations des métaux alcalins, que dans les solutions pures d’acides, la dissociation de 
la liaison entre les ions hydrogénes et les groupes anioniques adsorbés n’étant prob- 
ablement pas complete. L’influence du changement de l’énergie d’adsorption doit se 
manifester le plus fortement dans les conditions ot la surface est presque couverte. 
C’est pourquoi on comprend que l’influence du cation soit ressentie en premier lieu 
par la densité du courant a laquelle le saut du potentiel a lieu. En outre le recouvrement 
maximum de la surface par des groupes anioniques crée les conditions les plus 
favorables pour l’adsorption des cations. L’augmentation subséquente du potentiel 
sur la branche supérieure de la courbe de polarisation doit causer une diminution de 
l'adsorption des cations. Celle-ci doit étre quelque peu plus faible sur la branche 
inférieure jusqu’a lapparition du saut de potentiel par suite d’une concentration 
moindre des groupes anioniques a la surface de l’électrode. Des mesures directes de 
adsorption du césium dans cet intervalle de potentiel sont nécessaires pour préciser 
ce dernier point. Quoique le modéle proposé soit vraisemblable, il faudra encore 
beaucoup de données expérimentales pour mettre définitivement la question au clair. 

Quelques résultats obtenus par Kaganovich et Iakovleva concernant I’action des 
cations des métaux alcalins sur la vitesse du processus anodique au cours de l’électro- 
lyse des solution de H,SO, sont illustrés par les Figs. 18 et 19. La premiére présente 
influence de la nature du cation, la seconde celle des ions Cs* a différentes concentra- 
tions. Le caractére général de l’effet est le méme dans le cas de H,SO, et de HCIOQ,. 
Ceci est en accord avec le fait que la capacité d’une électrode en platine dans 
10 N H,SO,, mesurée avec du courant alternatif, diminue dans les limites de 


* On pourrait dire 4 méme titre, que le point de la charge nulle de l’oxyde se formant a la surface 
du platine a de fortes polarisations anodiques correspond a un potentiel plus positif que 2,2 V, ce qui 
parait possible, vu que le point de la charge nulle de PbO, est situé a 1,8 V.°*-°° Cependant, comme on 
l’a indiqué ci-dessus, des phénoménes semblables sont observés aussi dans les stades initiaux de 
loxydation du Pt, lorsque la quantité d’oxygéne adsorbé reste dans les limites d’un revétement 
monoatomique. 
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Influence des cations Lit, Na*, K* et Cs* sur la polarisation anodique du Pt 
dans l’acide sulfurique. 


-Logi 
5N SQ,; 
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Fic. 19. Influence de la concentration des cations Cs* sur la polarisation anodique du 
Pt dans 5 N H,SOQ,. 
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potentiels qui correspondent a l’augmentation de la pente de la courbe de polarisation 
jusqu’a une valeur de 20 wF/cm?.*! Toutefois la relation entre l’effet des cations et la 
densité du courant est beaucoup moins prononcée, comme sont moins prononcées 
aussi les variations mémes de l’inclinaison de la courbe de polarisation. Tout cela 
donne l’impression que le degré de non-homogénéité de la surface de l’électrode 
est dans les solutions de H,SO, beaucoup plus grand que dans 1,34 N HCIQ,, et 
que la transition entre les divers états de la surface dans différents domaines a lieu 
a des valeurs différentes de la densité du courant. La solubilité supérieure du 
sulfate de césium, comparé au perchlorate, permet d’étudier l’action du Cs* dans 


2,8 


—logi 


I N KC2H3 02; 
NaC2H302; 
Il LiC2H302 


Fic. 20. Courbes de polarisation anodique du Pt dans des solutions 0,1 N d’acétates de 
K, Na et Li, mesurées a potentiel croissant (Fiochin, Vasilyev et Gaginkina). 


de larges limites de concentrations. La relation entre l’augmentation de la 
surtension et la concentration du ion Cs* a dans ce cas un caractére approxi- 
mativement logarithmique. 

Une action des cations semblable a celle observée au cours du dégagement de 
l’oxygeéne sur le Pt a partir de solutions de HCIO, et H,SO,, se manifeste aussi dans 
le cas d’autres processus anodiques. L’électrolyse des solutions d’acétates, étudiée par 
Fiochin et Vasilyev, présente 4 ce point de vue un intérét particulier.**-*? La Fig. 20 
présente les courbes de polarisation des solutions 0,1 N en acétate de potassium, de 
sodium et de lithium obtenues avec une électrode en platine en augmentant d’une 
manieére continue la polarisation. C’est la formation de C,H, (synthése de Kolbe) qui 
est le processus principal sur la branche supérieure des courbes, tandis qu’il ne se 
produit qu’un dégagement de O, dans la zone allant jusqu’au minimum de courant 
sur les courbes, qui se trouve pres de 2,4 V. Ce dernier est ralenti lorsque le rayon 
du cation augmente, ce qui améne une augmentation du rendement en éthane. 

De méme que dans le cas de la formation de S,O,?-, les cations adsorbables 
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n’influencent pas sensiblement la vitesse de dimérisation; leur influence sur le rende- 
ment en éthane est due 4 un ralentissement de la réaction de formation de O,. 

Il y a aussi des indications sur l’existence d’effets cationiques dans le cas d’autres 
électrodes. La Fig. 21 montre l’influence de l’ion Cs* sur la surtension d’oxygéne 
dans le cas du fer passif dans une solution de H,SO, d’aprés les mesures de Kachtcheev 
et Kabanov. L’ion Cs* retarde le dégagement de l’oxygéne comme dans le cas du 
platine. 

La nature du cation influence beaucoup la cinétique du dégagement de l’oxygene 
a partir de solutions concentrées d’alcalis sur une anode en nickel.®*® Lukovtsev a 


Logi 
6N H2S0q; @ 5N H2SO0,4+N SQ, 


Fic. 21. Influence du Cs* sur la surtension d’oxygéne a la surface du fer passif dans 
H,SO,. 


expliqué les effets observés par une variation de la force de liaison de l’oxygéne dans 
l’oxyde de nickel. L’ordre de l’élévation de la surtension de l’oxygéne est dans ce cas 
K* < Na* < Li‘, c.a.d. contraire 4 ordre observé au cours du dégagement de 
l’oxygéne sur la platine dans des solutions acides. 

Cette différence est peut étre liée au fait que le dégagement de l’oxygéne se produit 
dans le cas considéré sur une surface revétue d’oxydes NiO(OH) ou NiO, formant 
une phase définie, les cations de métaux alcalins pouvant pénétrer dans le réseau 
cristallin. D’aprés les donnés de travaux sur les accumulateurs alcalins, le cation du 
lithium pénétre dans le réseau de ces oxides plus facilement que le sodium, et celui-ci 
plus facilement que le potassium.®.®* On pourrait ainsi expliquer le changement de 
l’ordre des cations par le fait que nous avons ici affaire non pas a des cations hydratés, 
comme dans le cas de l’adsorption a la surface extérieure de l’électrode, mais 4 des 
cations deshydratés. L’extension de l’étude de l’action des cations sur la surtension 
de l’oxygéne dans les solutions alcalines présente certainement un grand intérét. 

La complexité des effets, qui se manifestent 4 des potentiels anodiques élevés, ne 
permet pas actuellement de formuler des conclusions définitives sur le mécanisme de 
la plupart des processus anodiques. J’espére cependant avoir réussi a atteindre le but 
principal de mon rapport, qui était de montrer 4 quel point les conditions qui déter- 
minent la possibilité de adsorption des cations 4 la surface des électrodes sont 


variées. 
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GENERATEUR DE TENSION TRIANGULAIRE POUR 
CHRONOAMPEROMETRIE LINEAIRE ET POUR 
VOLTAMETRIE OSCILLOGRAPHIQUE* 


G. DAVoLio, W. GUERZONIT et P. PAPOFF 
Institut de la Chimie Physique de l'Université de Modené, Italie 


Résumé—On décrit un appareil électronique générateur de tension triangulaire, a potentiel d’électrode 
contrélé. Le contrdle donne une stabilité du potentiel initial 4 + 1 mV et assure, pendant le balayage, 
la linéarité de la variation dans le temps du potentiel imposé a I’électrode, jusqu’a 10 mA, malgré 
la chute ohmique du circuit. 

La vitesse de balayage est variable de 0,01-1500 V/sec; le potentiel initial et l’intervalle de 
balayage varient avec continuité de +-1,5 Va— —1,5 V et de 0a-1,5 V respectivement. 

On a analysé les courbes de réduction du Tl* sur une électrode 4 nappe de mercure, avec vitesse de 
balayage entre 0,05-1300 V/sec; on les a comparées a celles calculées par I’équation théorique de 
Randles, Sevcik et Matsuda. Si la vitesse de balayage n’excéde pas 100 V/sec l'accord est trés bon; 
la reproductibilité de la courbe est de +2 mV. 


Abstract—An electronic triangular wave generator is described, for use at controlled electrode 
potential. The control gives an initial stability of +1 mV and ensures, during scanning, a linear time 
variation of the potential imposed on the electrode, for currents up to 10 mA, in spite of ohmic drop 
in the circuit. 

The speed of scanning is variable from 0-01 to 1500 V/sec; the initial potential and the width of 
potential scan can be varied from +1-5 V to —1-5 V and from 0 to 1-5 V respectively. 

Reduction curves for TI* on a pool electrode of mercury, obtained with a scanning rate between 


0-05 and 1500 V/sec, are analysed, and compared with those calculated from the theoretical equation 
of Randles, Sevcik and Matsuda. For scanning rates +100 V/sec, the agreement is very good. The 
reproducibility is +2 mV. 

Zusammenfassung—Es wird ein verbesserter elektronischer Dreieckspannungs-Generator beschrieben. 
Das Gerit gestattet das Elektrodenpotential zu kontrollieren. Die Anfangsspannung ist auf +1 mV 
stabilisiert und der Ohm’sche Spannungsabfall wird bis zu Geschwindigkeiten von 1500 V/sec und 
Strémen von 10mA kompensiert. Die Anfangspannung kann zwischen—1,5 und 2,5 V variiert 
werden. 

Das Gerat hat sich bei der Untersuchung von polarisierten festen oder fliissigen Elektroden gut 
bewahrt. 

Die bei verschiedenen Durchlaufgeschwindigkeiten erhaltenen Stromspannungskurven bei der 
Reduktion von TI* an Quecksilberelektroden sind bis zu Durchlaufgeschwindigkeiten von 100 V/sec 
in gutem Einklang mit den theoretischen Werten, die sich aus der Gleichung von Randles, Sevcik 
und Matuda ergeben. Die Messungen waren innerhalb --2 mV reproduzierbar. 

INTRODUCTION 


Dans la réalisation des courbes intensité-temps et intensité-potentiel, la possibilité 
de changer dans un large intervalle la vitesse de balayage des potentiels imposés a la 
cathode est particuli¢érement importante. 

L’analyse des courbes Courant-Potentiel pour différentes valeurs de la vitesse de 
balayage, donne la possibilité d’obtenir: 
—les paramétres cinétiques pour processus irréversibles!>* 
—les constantes de vitesse pour processus catalytiques*® 

* Présenté a une réunion de la Commission No. 5 du CITCE, Bruxelles, Aoat 1960. 

+ Istituto Tecnico Industriale *‘F. Corni,’” Modena, Italia. 
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—les constantes d’équilibre d’un systéme quand une des formes en équilibre est réduct- 
ible et l'autre contribue a travers un stade lent determinant la vitesse du processus de 
réduction, a produire sur l’électrode l’espéce réductible.* 

Si on impose une tension “en dents de scie symétriques”’ il va de soi qu’a cété de 
toutes les informations susdites, on obtiendra des connaisances ultérieures sur le 
mécanisme des réactions qui ont lieu a l’électrode, en analysant le tableau complet 
des processus de réduction pendant la période montante de la tension aux valeurs 
négatives et de ceux d’oxidation pendant la période suivante. 

En particulier, on peut éventuellement mettre en évidence des formes intermédiaires 
de vietrés courte. Divers?” '® auteurs ont employé ces formes de tension; la plupart des 
générateurs proposés étaient a balayage multiple, avec circuits non décrits en détail. 

Papoff et a/.'' ont décrit récemment un dispositif mécanique générateur de tension 
triangulaire avec enregistrement direct sur tambour roulant; la vitesse de balayage 
était comprise entre 0,003-0,1 V/sec. 


Tubes: Fig. 1. 
Vi ECF82 
V2 EAA9I 
V3 ECC82 
V4 EAAQI 
V5 ECC82 
V6 EF86 
V7 ECC83 
V8 ECC83 
V9 E88CC 
Ne I, 2, 5, 6, Lampes au Neon Philips Z-6 
Ne 4, 5 90CI Philips 


Résistances: Condensateurs: 
RI 50kQ 2watt R26 1M Iw Ci 
R2 22k 2w R27 1M 4w C2 100 pF 
R3 1M Iw R28 20k 2w C3 3kpF 
R4 270k sw R29 470k lw C4 10kpF 
RS 1M 4w R30 100k lw I1kpF 
R6 39k lw R31 15k lw C6 100 pF 
R7 100k lw R32 50k 2w C7 100 pF 
R8 IM 43w R33 Ik 2w C8 SkpF 
R9 470k bw R34 100k lw C9 32muF 
R10 82k lw R35 16k 10w C10 10 kpF 
RII 100k lw R36 39k lw Cll 0,1 uF 
R12 470k tw R37 39k lw C12 25kpF 
R13 39k lw R38 50k lw C13 25 kpF 
R14 25k 2w R39 SOk lw C; de 47 pF a 13 wF (24 valeurs) 


R15 100k lw R40 75k 2w 
R16 2M 2w R41 100k 2w Potentiométres : 
R17 1M R42 2,2M 


R18 470k  R43470k Pl 100k 
R19 100k }$w R44 SOk Iw P2 2M 
R20 470k R45 75k 2w P3 75k 


R21 68k lw R46 100k 2w 
R22 470k R47 2,.2M lw 
R23 16k 10w R48 470k $w 
R24 470k sw R49 39k 4w 
R25 
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Dans cette communication, un générateur de tension pour voltameétrie oscillo- 
graphique et chronoampéroméetrie linéaire est décrit en detail. 

Le but de la construction de cet appareil était la réalisation des courbes ] — V 
dans un large intervalle de vitesses de balayage du potentiel, afin de calculer au moyen 
de l’analyse des données obtenues, les valeurs des constantes cinétiques d’échange. 

C’est possible en rendant le processus global de transfer de plus en plus irréver- 
sible en accroissant la vitesse de perturbation de l’équilibre a l’interphase électrode- 
solution. 

Le générateur présente les performances suivantes: 

—vitesse de balayage variable de 0,01-1500 V/sec. 

balayage unique 
—symétrie variable du triangle de tension avec possibilité de réaliser automatique- 
mente un enrichissement de substance réduite a l’électrode pendant la phase lente et 
une oxydation rapide pendant le phase suivante, augmentant corrélativement la 
sensibilité du dosage. 

potentiel initial variable de 1,5 V positif 4 1,5 V negatif. 

—intervalle de tension balayée de 0—-1,5 V. 
—correction de chute ohmique pour courants pouvant atteindre 10 mA. 


SCHEMA ELECTRIQUE 

Dans la Fig. | est tracé le schema électrique. Ses organes consistent en: 
—circuit bistable basculant, 

intégrateur Miller, 

—trigger Schmitt, 

amplificateur différentiel (correcteur de chute ohmique). 

Ils accomplissent les opérations suivantes: la bascule (V5-ECC82) produit un 
tension carrée qui est intégrée par le circuit de Miller (VI-ECF82-tube a deux sec- 
tions); la grille de la section pentode (V1B) est li¢e au groupe d’intégration (R16—C)); 
la plaque guide la grille de la section triode (V1A), suiveur cathodique a deux sorties. 
L’une des cettes sorties est li¢e au condensateur d’intégration C; et maintient la réac- 
tion entre les deux sections du tube V1—assurant une tension intégrée linéaire; l’autre, 
au suiveur cathodique V6 (EF86), dont la sortie est une des deux entrée de l’ampli- 
ficateur différentiel. 

Le circuit trigger Schmitt (V5S-ECC82) exécute le changement de bascule; il est 
lié 4 la plaque de V1B a travers un partiteur variable a résistance, ce qui donne la 
possibilité de contrdler la valeur maximum de la tension triangulaire de sortie. 

La correction de chute ohmique est réalisée au moyen de deux amplificateurs 
différentiels en cascade [deux tubes ECC82], une des entrées ayant la tension de 
sortie du suiveur cathodique V6 et l’autre, la tension entre l’électrode de travail et 
l’électrode de référence. On obtient ainsi une résistance intérieure du générateur trés 
faible. Elle est donnée par la relation 

R RM —+- 1/gm 
A 
RM-Résistance de mesure 
gm-Transconductance du tube E88CC-Suiveur cathodique sortie-(environ 
0,02 mhos) 
A-Amplification totale (environ 1500 fois) 


A 
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En condition de repos, V3A est bloqué; V3B est débloqué; la plaque de V3A (borne B de la 
résistance d’intégration R16) est 4 +70 V, la grille de VIB est 4 —2 V, fermée a cette valeur par V2; 
la grille de VIA est voisine de zéro Volt, grace a la chute constante a travers la lampe au Néon-Ne2; 
la cathode du tube VIA est 4 —2 V, condensateur d’intégration C; déchargé; la tube V6 est bloqué 
parce que sa grille est 4 —30V; on evite ainsi les distorsions possibles dans les bandes initiale 
et finale de l’intégration. 

En poussant l’interrupteur S1, on exécute a travers V4A le changement de bascule: V3A est 
débloqué, V3B est bloqué; le point B tend vers —70 V, la tension de la grille du tube VIB décrdit, 
le courant 4 travers V1B diminue, la tension de la plaque augmente et guide la grille du tube VIA; 
le courant 4 travers VIA augmente, la tension de cathode croit, le condensateur d’intégration se 
charge; dans le méme temps, le tube V6 n’est plus bloqué et donne en entrée a l'amplificateur 
différentiel une tension linéaire par rapport au temps. 

Dés que la grille de V5A, guidée par la plaque du tube V1B, aura atteint la tension fixée par la 


Fic. 2. Courbe de réduction du Tl*+, 10-*m (dans Na,SO, 1m + H,SO, 0,02 m), 
Electrode 4 nappe de mercure; vitesse de balayage 1100 V/sec.; Potentiel initial 0,452 V 
vs. Sulphate mercureux saturée 
a—potentiel initial, b—potentiel imposé a la cathode, 

c—courbe du courant, d—courant zéro 


position du potentiométre P2, on produira le changement du trigger Schmitt; ceci donne une 
impulsion négative de tension, qui, 4 travers V4B, exécute le changement de bascule en position de 


repos. 
ie cette position, V3A est bloqué, le point B tend vers +70 V, la grille de V2B augmente de 
tension; ainsi s’inversent les phénoménes susdécrits; le condensateur d’intégration se décharge et le 
cété descendant du triangle de tension est abordé. a 
Le potentiométre P1 contrdle la tension au repos du point B; on a ainsi la possibilité de modifier 
la symétrie du triangle en sortie. > 
La valeur du potentiel initial est préfixée au moyen du potentiométre P3. 
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MESURES 

Les possibilités d’utilisation du générateur dans les buts proposés ont été vérifiées en enregistrant 
photographiquement les courbes Courant-Temps de réduction du Thallium (1) au moyen d’un 
oscillographe a rayons cathodiques TEKTRONIX (dual beam oscilloscope-type 502). 

L’électrolyte support était une solution aqueuse de Na,SO, M, acidifiée par H,SO, 0,02 M, la 
concentration de Tl* étant 10~* ou M. 

La cathode était constituée par une nappe de mercure apparente 4 une extrémité d'un tube en 
téflon de diamétre intérieur 2 mm. 

L’électrode auxiliaire était constituée par une large nappe de mercure au fond de la cellule (surface: 
50 cm? environ), ou par une électrode au calomel a large surface. 

L’électrode de référence était 4 sulfate mercureux saturée; sa jonction plongeait dans la solution 

auprés de la cathode, 4 travers un capillaire Luggin. 


€ 
Fic. 3. Fonction y(£) théorique (courbe a trait continu) et expérimentale. 
Vitesse de balayage: 10 Vis 
Vitesse de balayage: 100 V sec. 
Vitesse de balayage: 1300 V sec. (dessiné au trait). 


La cellule était placée dans un thermostat a circulation dair. 
Les mesures ont été effectuées 4 25°C, la température étant contrdélée a +0,1°C. 
Le montage électrique est indiqué sur la droite de la Fig. 1. 


L’emploi d*un oscillographe 4 deux rayons cathodiques a donné la possibilité d’enregistrer en 
méme temps les valeurs du courant et du potentiel. 


Ceci permet une lecture trés précise des valeurs du potentiel imposé et donne aussi la correction de 
chute ohmique. 

La Fig. 2 fournit un exemple d’enregistrement photographique. 

La droite horizontale —a— représente la valeur de la tension initiale entre cathode et électrode de 
référence. Cette valeur était stable 4 +2mV pendant une heure; on la mesurait chaque fois avant 
balayage, au moyen d’un potentiometre de précision. 

Le triangle isoscéle —-b— représente la variation dans le temps du potentiel cathodique; on obtenait 
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par conséquent les valeurs des potentiels actuels imposés a la cathode, en additionant a la valeur du 
potentiel initial la distance (en Volts) entre la droite horizontale —a— et chaque point du triangle —b-. 

La courbe -c— représente les valeurs du courant et la droite —d— le valeur de courant zéro. 

L’on a ainsi la possibilité de mesurer des potentiels avec une précision voisine de 1 mV. 

L’on a obtenu, sans précautions particuliéres, une reproductibilité des valeurs du courant de pic 
a 4 pour cent prés en renouvelant la surface de la cathode et 4 0,1 pour cent prés en faisant les 
mesures avec la méme surface. 
L’on a enregistré les courbes Courant-Temps (le potentiel étant fonction linéaire 
du temps) avec vitesse de balayage entre 0,05 et 1300 V/sec. Les données obtenues 
ont été comparées a celles calculées par ’équation de Matsuda: 

nF 


(—nF 
i nFgC.,. v( RT [E(t) = Ay(&) 


(valable pour les processus réversibles) oll: 7, courant en A; q, surface de l’électrode 
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Fic. 4. Reproductibilité de la fonction y(£) expérimentale, 4 vitesse de balayage con- 
stante (100 V/sec.) Les points de chaque courbe expérimentale sont représentés par la 
méme symbole. 


encm?; C,,, concentration de la substance réductible en moles/litre; D,,, coefficient 
de diffusion de la substance réductible en cm?/sec.; v, vitesse de balayage en V/sec; 
E}/2, potentiel reversible de demi-vague. 

Les valeurs de y en fonction de &, non données par Matsuda, ont été calculées et 
sont représentées par la courbe en trait continu de la Fig. 3, ot sont reportées aussi 
les valeurs de la fonction y(&) tirées des courbes Courant-Potentiel expérimentales 
pour quelques vitesses de balayage. Les valeurs de y sont reportées a différentes 
échelles afin d’obtenir la méme hauteur du pic. 
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On constate qu’a des vitesses de balayage pouvant atteindre 100 V/sec. l'accord 
entre la courbe théorique et les données expérimentales est bon; en augmentant 
d’autre part la vitesse de balayage, le potentiel de pic devient plus négatif et il y a un 
écart croissant avec I’ irréversibilité du processus. Une prochaine communication 
ysteme, en fonction de la con- 


envisagera le calcul des paramétres cinétiques de ce 
ctrolyte indifferent. 


centration du deépolarisant, de la température et de | 


s) 
‘él 
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THE CONSTITUTION OF CADMIUM-POTASSIUM 
CHLORIDE MELTS 


M. A. BREDIG 
Chemistry Division, Oak Ridge National Laboratory * 
Oak Ridge, Tennessee, U.S.A. 


Abstract—On the basis of electrical conductance and Raman-spectroscopic data, the assumption of 
CdCl,*~ ions is upheld against a proposal of CdCl,~ ions. 


Résumé—En désaccord avec les conclusions tirées par Bockris et Angell de mesures du coefficient de 
self-diffusion de lion Cd?* dans les mélanges fondus CdCl,-KCl, des mesures de conductance et de 
fréquences Raman dénotent plutdét la présence de l’ion complexe CdCl,?~ que celle de l'ion complexe 
CdCl,~. 


Zusammenfassung—Auf Grund von Ergebnissen der Raman-Spektroskopie und von Messungen der 
elektrischen Leitfahigkeit wird die Ansicht vertreten, dass in Schmelzen von Chloriden von Kalium 
und Cadmium CdCl,?--Ionen und nicht CdCl,~-Ionen vorhanden sind. 


MEASUREMENTS Of the self-diffusion coefficient [Deg] of Cd(I]) in CdCl,-KCI melts 
as a function of composition were taken by Bockris and Angell’ to indicate a maxi- 
mum at the composition KCdCl, and interpreted in terms of the presence of CdCl, 
ions. No consideration was given to an earlier proposal® that a predominant species 
in these chloride melts was likely to be CdCl,?~ rather than CdCl,~. 

Evidence for the formation of CdCl,?~ may be found both in Raman spectra,”:* and 
in measurements of the electrical conductance [A] reported by Bloom and Heymann‘ 
and discussed by Bockris and Angell. The latter authors believe that a close cor- 
relation exists between the maximum on the diffusion coefficient vs. concentration 
curve (their Fig. 3) and a broad flat “hump” superimposed on the general decline of 
the conductance isotherms between 0 and 60 mole °; KCl (their Fig. 4).+ However, 
the interpretation of these “humps’’ does not appear to be unambiguous, and an ex- 
planation in terms of either CdCl,~ or CdCl,?~ seems possible. Significantly, the 
major feature of the conductance vs. concentration diagram (Fig. 4), namely, the 
onset of an absolute rise in conductance towards that of pure KCl, suggests a choice in 
favour of CdCl,?~. This rise does not occur at or below 50 mole % KCI where free 
chloride ions would be expected to start contributing to the conduction if the com- 
plexion were more or less undissociated CdCl,~. Rather, the rise, at 570°, starts at a 
KCI concentration 20°, higher, i.e., at 60 mole % KCI, and, judging from the trend, 
at a still higher KCI concentration at lower temperature, namely, near 67 mole % KCl, 
corresponding to undissociated CdCl,?-. 

Thus, the principal character of the conductance isotherms, together with an 
appropriate interpretation? of Raman spectra* and with general considerations? of 
the complexing of Cd**, is in better agreement with CdCl,?~ than with CdCl,-. 


* Manuscript received 1 March 1961. 

+ On line 5, page 316, of their paper, the wording ‘an increase in total equivalent conductance 
observed” seems not to have been meant literally, i.e., not to have referred to an absolute increase in 
conductance. 
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The existence of the solid compound KCdCl, is, of course, no indication of the 
presence of a CdCl,~ ion in the melt, at least not of a monomeric ion; no monomeric 
CdCl,~ ions are present in the crystal, but rather infinite bands of CdCl, octahedra 
with shared edges.° 

The occurrence of a sharp conductance peak at still higher KCl concentrations, 
near or above 70 mole °, KCl, is not likely to be connected with the formation of a 
monomeric CdCl,*~ anion as has been suggested.* Rather, precipitation (freezing 
out) of solid KCl on the electrodes during the conductance measurements may be 
responsible for the observation of a sharp drop beyond the peak: the concentrations 
where these peaks occur on the conductance isotherms seem to coincide closely with 
the liquidus curve of the phase diagram [Fig. 4, Ref. 1, or Fig. 6, Ref. 4]. 


REFERENCES 
1. J. O°M. Bocxris and C. A. ANGELL, Electrochim. Acta 1, 308 (1959). 
2. M. A. BrepiG and E. R. VAN ARTSDALEN, J. Chem. Phys. 24, 478 (1956). 
3. W. Buses, Z. anorg. Chem. 279, 104 (1955); later (1959) in private communication to the author, 
Bues concurred in the assumption of XCI,~ species (X = Zn or Cd). 
4. H. BLoom and E. HEYMANN, Proc. Roy. Soc. A 188, 392 (1947). 
5. E. BRANDENBERGER, Experientia 3, 149 (1947); Strukturbericht 6, 13 (1938). 


DISCUSSION 

J. OM. Bockris (communicated). The paper of Bockris and Angell referred to above was 
concerned with a model consistent with the reported observations’ as a function of composition 
in CdCl, KCl. The interpretation is not dependent upon whether the anion is chosen to be CdCl, 
or CdCl,*": it necessitates only that a (smaller) complex is formed from a (larger) polymer. CdCl,~ 
was mentioned because it was that entity concluded to be present from the only publication on the 
Raman spectra of the system available at the time of writing. (The alternative interpretation of 
Bues’' data, published by Bredig and Van Artsdalen*, was not regarded as conclusive). 

In fact, further work (unpublished*) suggests that the original interpretation is correct. 


1 W. Buses, Z. anorg. Chem. 279, 104 (1955). 
* M. A. BrepiGc and E. R. VAN ARTSDALEN, J. Chem. Phys. 24, 478 (1956). 
* J. OM. Bockris and N. TANAKA, unpublished. 
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ZUR STABILITAT STATIONARER ELEKTRISCHER 
ZWEIPOLZUSTANDE* 


W. SCHWENK 
Forschungsinstitut der Mannesmann AG, Duisburg-Huckingen, 
Bundesrepublik, Deutschland. 


Zusammenfassung—In Anlehnung an Untersuchungen von U. F. Franck! iiber die Stabilitat 
von Elektrodenzustanden werden fiir allgemeine Zweipole, deren Dynamik durch Wirkung von 
Kapazitaten und Induktivitaten beschrieben werden kann, Ersatzschaltungen aufgestellt. Hierbei 
muss jeder in einem Zweipol mégliche Relaxationsprozess durch einen elektrischen Speicher beriick- 
sichtigt werden. 

Fiir derartige Zweipole mit einfacher und zweifacher Speichereigenschaft werden Gleichungen fiir 
den zeitlichen Verlauf der Zweipolkoordinaten Stromstirke und Spannung nach Um- und Einschalt- 
vorgangen abgeleitet und diskutiert. Aus diesen Funktionen lassen sich Aussagen tiber die Stabilitat 
und liber Schwingungszustande herleiten. Letzte sind nur méglich, wenn der betreffende Zweipol 
mindestens zweifache Speichereigenschaft besitzt. 

Fir Zweipole mit einfacher Speichereigenschaft wird gezeigt, dass die Stabilitatskriterien sich 
nicht andern, wenn der betreffende Speicher spannungs- bzw. stromabhiangig wird. 

Bei Zweipolen mit zweifacher Speichereigenschaft und sehr unterschiedlichen Speicherdaten 
k6nnen die Stabilitatskriterien fiir Einspeichersysteme tibernommen werden. Hierbei miissen aber 
die bendtigten Daten einer nichtstationaren **Anfangsstrom-Spannungs-Kurve” entnommen werden. 
Die Aussagen ber die Dynamik von Zweispeichersystemen werden an bekannten Anordnungen zur 
Erzeugung von Kippschwingungen gepriift und unter Beriicksichtigung der in der Literatur beschrie- 
benen Messergebnisse auf Deckschichtelektroden angewendet. 


Abstract—In connection with the work of U. F. Franck on the stability of electrode conditions 
equivalent circuits are presented for dipoles, the characteristics of which can be described by capacity 
and inductivity effects. Equations are derived for the variation of current and potential with time. 
From these equations conclusions can be made regarding the stability of the systemand the occurrence 
of periodic phenomena. The latter are possible only if the dipole has duplicate storage properties. 

The results obtained are checked with known electrical circuits and applied to experimental data 
taken from the literature pertaining to electrodes with surface layers. 


Résumé—Analyse du role de la formation de dipoles stationnaires dans la stabilité des électordes, 
compte tenu des effets capacitifs et inductifs dis au passage du courant. Dans les cas d’accumulation 
simple et d’accumulation double de ces dipoles, les lois de variation horaires de l’intensité et de la 
tension, aprés Ouverture ou fermeture du circuit, peuvent étre établies. Des critéres de stabilité, dont 
on précise les modalités d’applications, en sont déduits. 


ALLGEMEINES UBER DYNAMISCHE ZWEIPOLE 
Der Stabilitatsbefund ist keine isolierte Eigenschaft eines dynamischen Zweipols, 
sondern die eines Stromkreises.' Dieser wird durch Zusammenschalten des zu unter- 
suchenden Zweipols mit einer Aussenschaltung, die wir im folgenden als starr, d.h. 
frei von Speichern, ansehen wollen, gebildet. Eine allgemeine Ersatzschaltung fir 
eine starre Aussenschaltung zeigt Abb. 1. 


* Manuskript eingegangen 4. Marz 1961. 
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Die Strom-Spannungs-Kennlinie dieser Aussenschaltung (Widerstandsgerade) 
wird durch Gleichung (1) beschrieben: 
“= iW = Wii, — i) (1) 


o 


u und / sind die Zweipolkoordinaten: Spannung und Stromstirke. W ist der Wider- 
stand der Aussenschaltung, u, ist die Leerlaufspannung und i, ist die Kurzschluss- 
stromstirke. 

Der zu untersuchende dynamische Zweipol soll durch eine stationire Zweipolkenn- 
linie w= f(/) und die Speicherdaten C (Kapazitit) bzw. L (Induktivitit) und R 


Widerstandsgerade 


Uo 


Ans. |. Ersatzschaltung und Kennlinie einer starren Aussenschaltung u Leerlauf- 
spannung; i, = Kurzschlussstromstarke W — Aussenwiderstand (W = 0: ‘Potentio- 
stat’; W “*Galvanostat’’) 


(Verlustwiderstand) charakterisiert sein. Dann werdendiestationairen Zustandspunkte 
des Stromkreises durch die Schnittpunkte der Zweipolkennlinie u = f(i) mit der 
Widerstandsgeraden im u/i-Diagramm wiedergegeben. In unmittelbarer Nihe eines 
stationiren Zustandspunktes wollen wir Konstanz des differentiellen Zweipolwider- 


und der Speicherdaten annehmen. Das heisst, wir approxi- 


standes r 


di stationiir 

mieren den im Zweipol auftretenden Relaxationsprozess durch die Wirkung eines 
elektrischen Speichers, Kapazitaét oder Induktivitat mit Verlustwiderstand. Unter 
diesen Voraussetzungen kénnen wir fiir den betreffenden /inearen Bereich die Zeitab- 
hingigkeit der Zweipolkoordinaten untersuchen. 


DYNAMISCHE ZWEIPOLE MIT EINFACHER 
SPEICHEREIGENSCHAFT 


Ersatzschaltung dynamischer Zweipole mit einfacher Speichereigenschaft 
Als Speichertyp unterscheiden wir kapazitive und induktive Speicher. Die Ersatz- 
schaltungen fiir diese Speichertypen zeigt Abb. 2. Beide Speicher enthalten einen 


Zz 
+ u— 
iy ti iy ti 
u=W (ii) i W=Ug-u 
ip 19 
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nichtohmschen Widerstand mit der Charakteristik u = (i), die der stationiren 
Zweipolkennlinie entspricht. Beim kapazitiven Speicher ist diesem Widerstand eine 
Kapazitaét mit vorgeschaltetem Verlustwiderstand parallelgeschaltet, und beim in- 
duktiven Speicher ist eine Induktivitaét mit parallelgeschaltetem Verlustwiderstand in 


(a) Kapazitiver Speicher 
/ 


(b) induktiver Speicher 


R 


rsatzschaltung fiir Zweipole mit einfacher Speichereigenschaft 
und der stationaren Kennlinie u = f(i). 


Reihe geschaltet. Die Ersatzschaltungen unterscheiden sich von den von U. F. 
Franck! angegebenen nur durch die Verlustwiderstande, die eine Verallgemeinerung 


bedeuten. 
Wenn wir die in Abb. 2 angegebenen Bezeichnungen verwenden, kénnen die beiden 


Zweipole durch folgende Gleichungen beschrieben werden: 
Kapazitiver Speicher induktiver Speicher 
u=f(i — ic) = ipR + (2) u, =u —f(i) = RG — i,) (3) 


dug di, 
| 
(4) ML dt (5) 


Im stationiren Zustand verschwinden die zeitlichen Ableitungen. Dann resultiert 


u 
4 
+ = 
S tg i 
4 u a 
(u-u,) =f (i) 
nae 
Bet, 
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aus (2) bzw. (3) die stationire Kennlinienfunktion u = f(i). Die Ersatzschaltungen 
sind also sinnvoll gewahlt. 

Wenn wir die Zweipolkoordinaten im stationaéren Zustand u, und /, nennen, folgt 
aus (2) und (3) fiir den linearen Bereich: 


u , = Ai — i, — ic) (6) 


Die Gleichungen (1), (2), (4), (6) bzw. (1), (3), (5). (7) sind je vier Gleichungen mit den 

je fiinf Variablen w, i, und up, ig bzw. Aus diesen Gleichungen lasst sich die 

Zeitabhingigkeit der Speicherfunktion u,. bzw. i, gewinnen. Vereinfachend setzen 
~ ( L 

wir fiir die Abweichung der Speicherfunktion vom stationiren Wert: 


— 4, (8) x=i, —I, (9) 


Dann folgt aus den genannten Gleichungssystemen fiir beide Speichersysteme die 
Lésung: 
dx 
k a Xy oy EXP ( t/k) (10) 


Hierbei bedeutet die Zeitkonstante k: 


r W 


Zeitabhdngigkeit der Zweipolkoordinaten nach Um- und Einschaltprozessen 

(a) Umschaltprozesse. Als Umschaltprozess wollen wir den Vorgang bezeichnen, 
wenn in einem sich im stationairen Zustand befindlichen Stromkreis die Wider- 
standsgerade plétzlich zu sich selbst parallelverschoben wird. Unter Konstanthalten 
des Aussenwiderstandes W wird also plotzlich die Kurzschlussstromstirke 7, und die 
Leerlaufspannung u, gedndert. 

Die Korordinaten des stationiren Ausgangszustandes sind u, und j,. Wir fiihren 
die Differenzen ein: 


u, — u, = Au und i, — i, = Ai (13) 


Da beide Zustiinde (u,; i,) und (u,; i,.) stationar sind und in dem linearen Bereich 
liegen sollen, gilt: 
Au = rAi (14) 
Dann ergibt sich fiir einen Umschaltprozess die Anfangsbedingung x,,_ 9) Zu: 
kapazitiver Speicher induktiver Speicher 

Xena Au (15) x Ai (16) 
Durch Einsetzen von (15) bzw. (16) in (10) und unter Beachten von (2), (4), (6), (8) 
bzw. (3), (5), (7), (9) und (14) folgt: 


c 
t/k) (17) 


exp(—i/k) (18) 


kr(r + W) 


ri — i.) =u—u, — uy (7) 
| 
11) k L(- (12) 5 
1° 
C rw 
LW 
7 u —u, = Ait ——exp(—t/k) = 
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Die Funktionsgleichungen (17) und (18) sind auf Abb 3 fiir zwei ausgezeichnete 
Widerstandsgeraden aufgezeichnet: 
(a) galvanostatischer Umschaltvorgang (W = o) 


2 | 
u— U, Ai exp ( tlk) (19); u— U, Ai L exp ( t/k) 


(b) potentiostatischer Umschaltvorgang (W = 0) 


r 2 
Au Cr exp(—t/k) (21); Au L oP (—t/k) 


Wie weiter unten niher ausgefiihrt wird, muss zur méglichen Einstellung des stationa- 
ren Zustandes die Konstante k positiv sein. Dann haben die Funktionsgleichungen 
(19) und (20) bzw. (21) und (22) den gleichen Kurventyp, wenn bei gleichsinnigen 
Spannungs- bzw. Stromanderungen jeweils L und C entgegengesetzte Vorzeichen 
haben. Das besagt, dass man im allgemeinen, wenn man fiir C und L auch negative 
Werte fiir méglich hilt*,aus dem Kurvenverlauf nach potentiostatischen bzw. galvano- 
statischen Umschaltvorgiingen nicht den Speichertyp bestimmen kann. 

Eine Speichertyp-Bestimmung ist nur fiir ausgezeichnete Bereiche der stationaren 
Zweipolkennlinie méglich: 

(1) Fir einen horizontalen Kennlinienverlauf (r 20) ergibt sich bei einem potentio- 

statischen Umschaltvorgang nach (21) und (22): 


Kriterium fiir einen kapazitiven Speicher: —¥ 0 
¢ 


Kriterium fiir einen induktiven Speicher: — 0 


Kapazitive Speicher (c+O) induktive Speicher (L>O) 


(a) gaivanostatischer Umschaitvorgang: i2-i, =Zi>o 


Hi uzus+ Zi Rexp 


(b) potentiostatiscner Umschaltvorgang u2-u, 


R - tRr 

i sige SY exp (=) s 

Asp. 3. Beispiele des zeitlichen Verlaufes der Zweipolkoordinaten nach Umschaltvor- 
gingen (Einspeichersysteme) (nach den Gleichungen 17 und 18) 


* Hier und im fogenden handelt es sich stets um differentielle Speicherdaten C bzw. L. 


di 
uli,) u(i,) r<0 
u(i,) > u(i) 
ay 
be 
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(2) Fiir einen vertikalen Kennlinienverlauf (r = 0) ergibt sich bei einem galvano- 
statischen Umschaltvorgang nach (19) und (20): 


lu 
Kriterium fiir einen kapazitiven Speicher: = =0 
(24) 


du 
Kriterium fiir einen induktiven Speicher: Y he 0 


(b) Einschaltprozesse. Als Einschaltprozess wollen wir den Vorgang bezeichnen, 
wenn der isolierte Zweipol sich in einem beliebigem Zustand befindet und dann 
plétzlich die Aussenschaltung eingeschaltet wird. Zum Zeitpunkt Null nach dem 
Einschalten befindet sich der Zweipol im allgemeinen in einem nichtstationaren 
Zustand mit den Koordinaten u, und i,. Wir fiihren wieder die Differenzen (13) ein. 
Da die Zustandspunkte (u,; i,) und (u,; i,) auf der Widerstandsgeraden liegen, gilt 
anstelle von (14) nach Gleichung (1): 


Au : W Ai (25) 
Dann ergibt sich aus (2), (4), (8) bzw. (3), (5), (9) und (10) die Anfangsbedingung zu: 


kapazitiver Speicher induktiver Speicher 


Xe—0) = - (26) t R ) (27) 


Durch Einsetzen von (26) bzw. (27) in (10) folgt schliesslich unter Beachten von (2), (4), 
(8) bzw. (3), (5), (9) und (1), (25) fiir beide Speichertypen: 


u— u, = —Auexp(—t/k); i — i, = —Aiexp (—t/k) (28) 


3. Stabilitdtskriterium 

Wenn nach einer beliebig kleinen Verriickung aus dem stationaren Zustand ein 
Ausgleichsvorgang ablauft, der die Zweipolkorordinaten wieder auf die stationaren 
Werte zuriickfihrt, ist der betreffende stationaére Zustand stabil. Im anderen Falle 
ist er instabil. Wenn wir in einer beliebigen Nahe um den stationaren Zustand einen 
linearen Bereich annehmen diirfen, folgt aus (28) allgemein: 


k > o dtabilitat! (29) 
~~ Instabilitat! 

Da wir die Zeitkonstante k (vgl. Gl. (11) und (12)) als reell annehmen k6nnen, sind 
in einem Einspeichersystem um den stationiren Zustandspunkt keine sinusf6rmigen 
Schwingungen mdéglich. 

Der Bewegungssinn nichtstationaérer Zweipolkoordinaten ist nach Gleichung (28) 
durch den jeweiligen nichtstationaren Zustandspunkt eindeutig bestimmt. Innerhalb 
des linearen Bereiches muss ein nichtstationirer Punkt bei Stabilitat sich auf den 
stationdren Punkt zubewegen und bei Instabilitét sich von ihm entfernen. Das 
besagt, in einem Einspeichersystem sind auch nichtsinusférmige Relaxationsschwin- 
gungen um den stationéren Zustandspunkt unméglich. 

Bei den oben abgeleiteten Gleichungen wurde noch vorausgesetzt, dass inner- 
halb des linearen Bereiches die Speicherdaten unabhangig von den Speicherfunk- 
tionen sind. Diese Unabhangigkeit ist im allgemeinen nicht erfiillt. Zur Diskussion 


i 
: 
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dieses Problems wollen wir fiir den betreffenden linearen Bereich eine lineare 
Abhiangigkeit annehmen. Dann setzen wir anstelle der Gleichungen (4) und (5): 
du, 
dt 


Durch Lésen der Gleichungssysteme (1), (2), (30), (6), (8) bzw. (1), (3), (31), (7), (9) 
erhalten wir anstelle der Gleichung (10) nach Integration: 


di 
30); =|L+ BG, —i)|— 
(30); uy | (i, in| (31) 


io = E A(u, — u)| 


=In~ — (x— x,) 
%e 


-=(x—x 
L 


Hierbei ist x, = Xy_,)) und k hat die Bedeutung von (11) bzw. (12). 

Im stationaren Zustand verschwindet x und die rechte Seite der Gleichung (32) 
bzw. (33) wird (— 00). Fiir den stationaren Punkt ist dann nur Gleichheit bei positiven 
k-Werten erfiillt. Die Stabilititskriterien (29) bleiben also unverindert. Die Glei- 
chungen (32) und (33) lassen sich jedoch nicht explizite nach x lésen. Aus diesem 
Grunde kénnen wir auch keine expliziten Funktionen der Zweipolkoordinaten in 
Abhangigkeit von der Zeit aufstellen. 


4. Zusammenfassung der Aussagen tiber die Dynamik von Zweipolen 

mit einfacher Speichereigenschaft 

In beliebiger Nahe um den zu betrachtenden stationaren Punkt kénnen wir einen 
linearen Bereich annehmen, der durch Konstanz der Werte fiir r, R, W und C, A bzw. 
L, B gekennzeichnet ist. Hierbei bedeuten A bzw. B die Koeffizienten der linearen 
Abhiangigkeit der Speicherdaten (C bzw. L) von den Speicherfunktionen (u,, bzw. i;). 
Dann lauten die Stabilitatskriterien allgemein: 


(a) kapazitiver Speicher: (b) induktiver Speicher 

W \. Stabilitat! 

=) <0 (34) Li- +——_] 2 0 (35) 
r+ Ww, 


Instabilitit! 


Der Bewegungssinn eines nichtstationiren Punktes wird durch seine Lage ein- 
deutig bestimmt. Sinusférmige und nichtsinusformige Schwingungen um den stationa- 
ren Punkt sind nicht méglich! 

Die Anwendung der Stabilitatskriterien (34) und (35) setzt die Kenntnis des Spei- 
chertyps voraus. Der Speichertyp kann nicht im allgemeinen, sondern nur fiir aus- 
gezeichnete Kennlinienbereiche (r = 0 und r = 0) durch Umschaltversuche bestimmt 
werden. 

Die Kriterien (34) und (35) sind fiir positive Speicherdaten (C bzw. L) und ohne 
Verlustwiderstiinde (R = 0 bzw. ©) in der Literatur’® beschrieben.* Sie wurden 
von K. W. Wagner’ in ahnlicher Weise wie oben iiber die Zeitkonstanten abgeleitet. 

Das Kriterium (34) wurde fiir eine negative “‘Pseudokapazitit” sinngemiass von 
H. Liidering®’ angewendet. Aus seinen Messungen muss auch auf einen endlichen 

* Nur in diesem Fall kann aus dem Schnittwinkel zwischen Zweipolkennlinie und Widerstands- 
gerade iiber die Stabilitat ausgesagt werden. 
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Verlustwiderstand R geschtossen werden. Mit diesem Beispiel werden wir uns im 
Teil Il naher beschaftigen. 

In Anlehnung an das Minimum-Theorem von Prigogine hat U. F. Franck! 
einen Zusammenhang zwischen den Stabilitaétskriterien und der Entropieproduktion 
in isothermen Stromkreisen aufgezeigt. Hiernach ist der stationaére Zustand dyna- 
mischer Zweipole mit linearen und positiven Schaltelementen stets stabil und durch 
ein Minimum der Entropieproduktion ausgezeichnet. 

Mit Hilfe der Thermodynamik irreversibler Prozesse lasst sich allgemein zeigen, 
dass lineare Zweipole mit negativer Charakteristik nicht existieren. Infolgedessen 
kénnen nur bei nichtlinearen Zweipolen fallende Kennlinienbereiche auftreten. Auf 
diese sind aber die fiir lineare Zweipole giiltigen Aussagen iiber die Entropieproduk- 
tion in Zusammenhang mit dem Minimum-Theorem nicht anwendbar. Es gibt 
also—selbst fiir die betrachteten vereinfachten Ersatzschaltungen—keinen allgemein 
giltigen Zusammenhang zwischen den Stabilitéatsaussagen und der Entropieproduk- 
tion im stationaren Zustand. 


DYNAMISCHE ZWEIPOLE MIT ZWEIFACHER 
SPEICHEREIGENSCHAFT 

In Analogie zu den Ersatzschaltungen fiir Einspeichersysteme im Teil I wollen 
wir die zu untersuchenden dynamischen Zweipole durch eine stationaére Kennlinie 
u = f (i) und die Speicherdaten C bzw. L und R beschreiben. In umittelbarer Nahe 
des stationiren Zustandspunktes nehmen wir wieder einen /inearen Bereich mit 
konstanten Speicherdaten und differentiellem Zweipolwiderstand r an. Wir approxi- 
mieren also die in den Zweipolen méglichen Relaxationsprozesse durch die Wirkung 
elektrischer Speicher mit Kapazitat oder/und Induktivitaét und Verlustwiderstainden. 
Unter diesen Voraussetzungen ergeben sich dann folgende Zusammenhinge: 


1 Ersatzschaltung dynamischer Zweipole mit zweifacher Speichereigenschaft 

In Anlehnung an die Ersatzschaltungen in Abb. 2 kombinieren wir den nichtohm- 
schen Widerstand der Kennlinie u = f(i) mit zwei elektrischen Speichern. Die 
Ersatzschaltungen der so erhaltenen Zweispeichersysteme sind in Abb. 4 wieder- 
gegeben. Unter Verwendung der in Abb. 4 angegebenen Bezeichnung werden die 
vier Zweipole durch folgende Gleichungen beschrieben: 


(a) Zweifach kapazitiver Speicher (Abb. 4a)): 


u = fli — — = + = + Re ice (36) 
dips 

‘ce dt GY) 


(b) Zweifach induktiver Speicher (Abb. 4(b)): 


u=f(i) + + (38) 
di 
= Ri i) = Ly (39) 


dirs 
Ups = Ri — ips) = 


= 

| 5 
19 

(40) 
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(a) zweifach Kapazitiver Speicher 


A 
c uc 


u= (i-i¢,- ic) 
(1- ic,-1G) nthe 

4 + 


(b) zweifach induktiver Speicher 


(c) Kapazitiv - induktiver 
Speicher A 
u > 


Ass. 4. Ersatzschaltungen fiir Zweipole mit zweifacher Speichereigenschaft und der 
stationdren Kennlinie u = f(i). 


(c) Kapazitiv-induktiver Speicher (Abb. 4(c)): 
u— uy =f(i— ig) = ue + Ric (41) 
di 


uy = (i ip)Rs dt (42) 


(43) 


(d) Induktiv-kapazitiver Speicher (Abb. 4(d)): 
+ Rig =f(i— ic) + Uy (44) 


uy = Ri — i, — ig) = (45) 


und Gleichung (43). 


Die in Abb 4. dargestellten Zweispeichersysteme enthalten je sieben Unbekannte: 
i, u, t und je zwei Unbekannte fiir jeden Speicher. Jedes System wird durch die oben 
genannten fiinf Gleichungen beschrieben. Mit Hilfe der sechsten Bestimmungs- 


gleichung (1) lasst sich dann fiir jedes System die Zeitfunktion einer Variablen auf- 
finden. 
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Wie im Teil I setzen wir fiir die Abweichungen der Speicherfunktionen u, und i, 
vom stationiren Wert die Variablen x und y. Die ersten und zweiten Ableitungen 
dieser Variablen nach der Zeit sind x’, x” und y’, y”. Weiter fassen wir Ausdriicke 
der konstanten Schaltelemente in den Konstanten v, w, a und b zusammen. 

Dann ergeben sich fiir die vier Systeme folgende Beziehungen: 


(a) — Y= — &, 


(d) Die Gleichungen (53) und (55) sind auch hier giiltig, anstelle von (54) tritt: 


Ww W 
b Cc (56) 
r- 


Die Gleichungssysteme (48), (51) oder (55) sind nur noch je drei Gleichungen mit 
den je vier Unbekannten x, y, ¢ and u bzw. i. Der Einfachheit halber betrachten wir 
im folgenden nur noch die Funktionen x und y in Abhangigkeit von der Zeit. 

Die Zeitabhangigkeit der Zweipolkoordinaten u und i kann dann leicht unter 
Beachten von (14) aus den Gleichungen (48), (51) oder (55) mit Hilfe der Funk- 
tionen x und y errechnet werden. 


2. Die Speicherfunktionen in Abhdngigkeit von der Zeit 

Die oben genannten Gleichungssysteme (48), (51) und (55) sind je zwei simultane 
lineare Differentialgleichungen erster Ordnung fiir die Funktionen x(t) und y(?). 
Durch Umformen lisst sich aus den zwei simultanen Differentialgleichungen je eine 
lineare Differentialgleichung zweiter Ordnung fiir x und y gewinnen: 


qx" + 2px'+x=0; gy’ +2py’'+y=0 (57) 


(46) 
rw rw 
u—u,=vx'+wy=x+ax (48) 
(b) x=i,—i,; y=ig—i, (49) 
L 
v ; w > L,/R,; L,/ Rs (50) 
(51) 
(c) — ; y=i, —i, (52) C 
rw l l 19) 
>= + w=Li—- 53 
r r 
a L ; b= C—— (54) 
i—i,=bx'+-y'; x=ay—v0x; y= bx’ — wy (55) 
| 
r 
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Hierbei haben die Konstanten p und g folgende Werte: 
(a) Bei Speichern gleicher Art (Abb. 4(a) und (b)): 
q=ab— aw— bv; 2Ip=a+b—w-v (58) 
(b) Bei gemischten Speichern (Abb. 4(c) und (d)): 
g=vuw—ab; 2p=v+w (59) 
Die Lésungen der beiden Differentialgleichungen (57) lauten: 
xX = x, exp (—t/k,) + x2 exp (—t/ky) (60) 
=y, exp (—t/k,) + ye exp (—t/ky) (61) 
Hierbei ergeben sich die beiden Zeitkonstanten aus: 
k? — 2pk +q=0 (62) 
zu ky2=pivp?—4q (63) 


Fir die Integrationskonstanten x,, X2, bendtigen wir vier Bestimmungsglei- 
chungen. Zwei dieser Gleichungen sind die beiden simultanen Differentialgleichungen 
(48), (51) oder (55), die noch fehlenden zwei Gleichungen liefern die Anfangsbedin- 


gungen: 


= =X + Venn =~Vo=M t+ (64) 
Aus den genannten Gleichungssystemen ergibt sich schliesslich: 
(a) Bei gleichartigen Speichern (Abb. 4(a) und (b)): 
XAp + 


(b) Bei gemischten Speichern (Abb. 4c) und (d)): 


— w) — y,a 
VP q (66) 


YAP — 0) — xp | 
VP J 


2 


= X, 


Mit Hilfe der Angaben (63), (65) und (66) sind die Funktionen x und y bestimmt. 
Durch letzte wieder k6nnen alle Funktionen des Stromkreises leicht errechnet werden. 


3. Aussagen tiber die Dynamik von Zweipolen mit zweifacher Speichereigenschaft 
Durch den zweiten Speicher werden die Aussagen uber die Stabilitat stationadrer 
Zustandspunkte und iiber Schwingungszustande im Vergleich zum Einspeichersystem 
(Teil I) wesentlich komplizierter. Der Grund hierfiir ist unter anderem der, dass ein 
vorgegebener nichtstationarer Zustandspunkt durch zwei Anfangsbedingungen x, und 


y, und nicht durch die Zweipolkoordinaten (u ;/) allein bestimmt ist. Letzte sagen 


soviel wie nur eine Anfangsbedingung aus. 
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Die Gréssen x, und y, bestimmen wesentlich die Faktoren der Exponentialfunk- 
tionen in den Gleichungen (60) und (61). Dies besagt, dass aus der Lage eines nicht- 
stationiren Punktes keine Aussage iiber den Richtungssinn der zeitlichen Anderung 
der Zweipolkoordinaten erhalten werden kann. Unabhingig von der Lage des 
nichtstationiren Punktes und unabhiangig vom Stabilitatsbefund des zugehGdrigen 
stationiren Punktes kénnen sich die Zweipolkoordinaten z.B. auf den stationaren 
Wert zubewegen oder sich von ihm entfernen—sie kénnen ihn sogar durchlaufen bzw. 
durchschwingen. Bei Vorliegen von Instabilitat miissen nach einem bestimmten Zeit- 
punkt die Zweipolkoordinaten sich vom stationaren Wert entfernen und schliesslich 
den linearen Bereich verlassen. Dann gelten nicht mehr die Gleichungen (60), (61). 
Es ist méglich, dass ausserhalb des linearen Bereiches eine Richtungsinderung ein- 
tritt, so dass der lineare Bereich wieder beschritten wird. Hierbei ist es denkbar, wenn 
z.B. ausserhalb des linearen Bereiches eine Speicherumladung stattgefunden hat, dass 
beim Verlassen und Wiedereintreten andere Anfangsbedingungen x,, y, vorliegen. 
Nach dem oben Gesagten sind dann nichtsinusférmige Schwingungen um den 

stationéren Zustandspunkt méglich. Diese Art von Schwingungen diirften Kipp- 
schwingungscharakter zeigen. In der Elektrotechnik sind Dynatron- und Glimm- 
lampen-Kippschwingungen Prototypen derartiger Erscheinungen.”"*° 

Zur Beurteilung der Stabilitét eines stationiren Zustandspunktes nehmen wir 
endliche Faktoren in den Gleichungen (60), (61) an. Da im stationaéren Zustand die 
Funktionen x(t) und y(t) Null sind, folgt als Stabilitatskriterium die Forderung eines 
positiven Vorzeichens fiir beide Zeitkonstanten: 


>90) p>O und (Stabilitat!) (67) 


Dieses Kriterium ist hinreichend, aber nicht immer notwendig. Die Anfangsbedin- 
gungen eines nichtstationéren Zustandes kénnten einmal so beschaffen sein, dass die 
Faktoren x, und y, Null sind.* Dann geniigt zur stabilen Einstellung des stationaren 
Zustandes schon die Forderung: 
(k,>0) (a) p>O (bedingt stabil)| (68) 
oder (b) g<0 (bedingt stabil)| 
Dieser stationare Zustand ist im allgemeinen aber gegen beliebige St6rungen in- 
stabil! 
Durch Nichterfilltsein von (67) folgt das Instabilitatskriterium, das auch die 
MOglichkeit von Kippschwingungen einschliesstt : 
(k, <0 oder/und k,<0) p= Of oder g<0 (69) 
(Instabilitat, Kippschwingungen mdglich) 


Hierbei ist zu beachten, dass die Ungleichung (g < 0) fiir den oben genannten Son- 
derfall (68) auch Stabilitat anzeigen kann. 

Ferner ist zu bedenken, dass bei Vorliegen einer negativen und einer positiven 
Zeitkonstanten, deren Absolutbetrage aber sehr unterschiedlich sind, die Instabilitat 

* Wenn die Faktoren von x, und y, in den Ausdriicken fiir x, nicht einzeln Null sind, lasst sich 
fiir den Fall (x, = 0) allgemein zeigen, dass ohne Zusatzbedingungen fiir die Daten der konstanten 
Schaltelemente auch (y, = 0) sein muss. 

+ Es handelt sich hier um Schwingungen ohne Anregung. Stabile Schwingungen mit “harter 
Anregung” sind um einen stabilen stationaren Zustandspunkt méglich. 
* Mit Ausnahme von (72). 
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erst nach sehr langer Zeit erkannt werden kann. In diesem Falle kann das Instabili- 
tatskriterium dem experimentellen Befund in relativ kurzen Zeitraumen wider- 


sprechen. 
Neben diesen Aussagen iiber die Stabilitat tritt noch das Kriterium fiir sinus- 


formige Schwingungen: 


p? <q (sinusférmige Schwingungen) (70) 


Durch Kombination des Kriteriums (70) mit (67) bzw. (69) erhalt man niahere Aus- 
sagen Uber diese Schwingungen: 


(a) gedimpfte Sinusschwingung: p>o und q>p (71) 
(b) ungedampfte Sinusschwingung: p=0 und qg>0 (72) 
(c) anschwellende Sinusschwingung: p < 0 und q>p (73) 


Die Anwendbarkeit der genannten Kriterien kénnen wir an Hand der bekannten 
Systeme zur Erzeugung von Dynatron- bzw. Glimmlampen-Kippschwingungen 
priifen. Das Dynatron und die Glimmlampe sind dynamische Zweipole mit einer 
gebietsweise fallenden Kennlinie. Das Dynatron verhalt sich wie ein kapazitiver 
Speicher und die Glimmlampe wie ein induktiver Speicher.® Zur Erzeugung von 
Kippschwingungen werden diesen Einspeichersystemen ein Speicher anderer Art in 
Reihe bzw. parallelgeschaltet, so dass die Ersatzschaltungen nach Abb 4(c) und (d) 
zur Anwendung kommen. Weiter muss noch die Aussenschaltung so gewahlt sein, 
dass ohne den zugeschalteten zweiten Speicher ein stabiler Punkt im fallenden Bereich 
der stationaren Kennlinie sich einstellt. 

Wenn wir nun die fiir diese Ersatzschaltungen geltenden Gleichungen anwsenden 
und zur Vereinfachung die Verlustwiderstande vernachlassigen, ergeben sich folgende 


Aussagen: 
Dynatron-System Glimmlampen-System 
LCr CWr+L LCW CWr+L 
r<0; (W+7r<0 (76) r<0; (W+r>0 (77) 


Fiir beide Systeme ist g stets positiv. Fiir die zugeschalteten Speicher gibt es Grenz- 
werte, oberhalb deren die Grosse p negativ wird: 


Wr 


L > |CWr (78) (79) 


Wenn wir den zugefiigten Speicher (L bzw. C), von Null angefangen, vergréssern, 
ergeben sich schliesslich bei Anwendung der oben genannten Kriterien folgende Aus- 
sagen tiber Dynamik der Kippschwingungssysteme: 

(1) Solange (78) bzw. (79) nicht erfiillt ist: Stabilitat! Die Einstellung des statio- 
niren Zustandes geschieht zunachst aperiodisch, dann bei Erfiillung von (70) perio- 
disch. 

(2) Bei Erfiillung von (72): ungedimpfte Sinusschwingung. 

(3) Bei Erfiillung von (78) bzw. (79): zunachst anschwellende Sinusschwingung. 
Beim Verlassen des linearen Bereiches dirfte dann die Form der Schwingung kon- 
tinuierlich Kippschwingungscharakter annehmen. 
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(4) Kippschwingungen ohne sinusahnlichen Anlauf sind oberhalb einer zweiten 
Grenzlage fiir L bzw. C bei Nichterfiillung von (70) méglich. 

Diese Angaben stehen mit der Erfahrung im Einklang. 

Als ein wichtiges Beispiel eines dynamischen Zweipols mit gleichartiger zwei- 
facher Speichereigenschaft, wollen wir im folgenden eine elektrochemische Halbzelle 
diskutieren. Derartige Systeme sind im allgemeinen zweifach kapazitive Speicher. 
Den einen Speicher bildet die echte elektrische Doppelschichtkapazitat. Der andere 
Speicher ist die Pseudokapazitat der Deckschicht, welche die Dynamik eines elektro- 
chemischen Ladungsaustauschprozesses in Abhingigkeit vom Elektrodenpotential 
beschreibt. 
4. Diskussion der Dynamik einer Deckschichtelektrode 

Fiir einen Zweipol mit zweifach kapazitiver Speichereigenschaft sind die Glei- 
chungen (47), (48), (58) und (63), (65) giiltig. Unter Beriicksichtigung von (60), (61) 
folgen dann hieraus die Zweipolkoordinaten in Abhingigkeit von der Zeit: 


vx, + wy, t + WV, —t 
exp ke exp ke (80) 


(u — = Wii — i,) 


Fir einen Umschaltvorgang ergeben sich die Anfangsbedingungen unter Beriicksich- 
tigung von (14), (15), (64) zu: 


X= Yo = — Au —r Ai (81) 


Die Zeitkonstanten und die Faktoren der Exponentialfunktionen in der Gleichung 
(80) haben im allgemeinen eine sehr komplizierte Form, aus denen die Eigenschaften 
der einzelnen Speicherdaten nicht mehr zu erkennen sind. Nur fiir potentiostatische 
Umschaltvorginge ergeben sich einfache Beziehungen: 


i=i, + Au exp ( ) exp ( )) (82) 
Abb. 5 zeigt den Verlauf dieser Funktion mit den Daten: 
(a) R,=0,1; G=1; G=10; 
(b) R,=0,1; -1; G=1; G=-10; Au=1 


In diesen Beispielen ist das Verhaltnis der Zeitkonstanten 100 : 1. Wie man erkennt, 
lasst sich aus dem Strom-Zeit-Verlauf nach einem potentiostatischen Umschaltvor- 
gang bei einem geniigend grossen Zeitkonstantenverhiltnis ein ‘“Anfangsstrom”’ 
ermitteln, der den nichtstationaren Punkt kennzeichnet, bei dem ein Speicher prak- 
tisch schon umgeladen ist, wahrend der Zustand des anderen sich praktisch noch 
nicht geandert hat. In dem Ersatzschaltbild 4(a) wiirde dies bedeuten, dass dem 
nichtohmschen Widerstand u = f (i) der Verlustwiderstand R, parallelgeschaltet wird, 
wenn R, C, die gréssere Zeitkonstante ist. Dann ist aber die Schaltung 4(a) identisch 
mit der Schaltung 2(a), wenn anstelle des differentiellen Widerstandes r der Wider- 
stand r’ tritt. Zwischen r und r’ gilt die Beziehung: 
l 


l 
(83) 


, 
VC 
19 
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Ass. 5. Strom-Zeit-Verlauf nach einem potentiostatischen Umschaltvorgang an einem 
zweifach kapazitiven Zweipol (nach Gleichung 82) 


Fir potentiostatische Bedingungen ergibt sich der Anfangsstrom i’ aus (82) nach dem 


oben Gesagten zu: 
84 
R, ( ) 


Dann folgt die Beziehung (83) aus (84) und den analog (13) gebildeten Differenz- 
bezeichnungen (85). r’ ist die Neigung einer nichtstationaren “Anfangs-Zweipol- 
kennlinie”’: 


(i, — i)r = (i’ — i,)r’ = Au (85) 


14 
| l2 | 
| a : 
| 
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a R, =05 
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Diese Ausfiihrungen besagen, dass bei einem geniigend grossen Verhialtnis C,/C, die 
Kriterien fiir ein Einspeichersystem angewendet werden kénnen. Hierbei ist aber 
darauf zu achten, dass anstelle der Steilheit der stationaren Stromdichte-Potential- 
Kurve r diejenige der “Anfangsstromdichte-Potential-Kurve” r’ eingesetzt wird. 
Diese Angaben wurden durch Untersuchungen von H.- J. Engell und R. Reetz® 
bestitigt. Die etwas anschaulich abgeleitete Beziehung (83) lasst sich aus den Glei- 
chungen fiir zweifach kapazitive Speicher mit Hilfe des Grenziiberganges (|C,/C,| > 2) 
Fiir die einzelnen Zeitkonstanten erhalt man hierbei die Werte: 


exakt beweisen. 


k=0o; k= C,(R, T 


W (86) 


Es liasst sich zeigen, dass fiir diesen Fall die Gleichungen (80) identisch mit den 
Gleichungen (17) sind, wenn man in (17) fiir r die durch (83) definierte Grésse r 
einsetzt. 

Fiir die praktische Anwendung der oben genannten Stabilitats- and Schwingungs- 
kriterien miissen die einzelnen Speicherdaten bekannt sein. Anhaltspunkte tiber das 
Vorzeichen und die Gréssenordnung der Speicherdaten lassen sich aus den Zeitkurven 
der Zweipolkoordinaten nach Umschaltvorgingen ersehen. Im folgenden wollen wir 
Literaturangaben nach diesen Gesichtspunkten diskutieren. 

K. E. Heusler® hat Umschaltversuche an einer aktiven Eisenelektrode im Bereich 
des steilen Anstiegs der Stromdichte-Potential-Kurve (aktiver Ast) durchgefiihrt. 
Die galvanostatisch gemessenen Potential-Zeit-Kurven kénnen durch die Gleichung 
(19) mit negativer Pseudokapazitiit C beschrieben werden. In Ubereinstimmung 
hiermit haben die potentiostatisch gemessenen Strom-Zeit-Kurven das gleiche 
Aussehen wie das Kurvenbeispiel auf Abb. 5 mit positiver echter Kapazitat C, und 
negativer Pseudokapazitat C,. Aus den Messergebnissen folgt weiter: 


O<R,C, CG, <0 (87) 


Zu iihnlichen Ergebnissen gelangte auch H. Liidering®:’ bei der Untersuchung des 
Zinks und des aktiven Eisens im Bereich des horizontalen Verlaufs der Stromdichte- 
Potential-Kurve (aktives Plateau). Die potentiostatisch gemessenen Strom-Zeit- 
Kurven haben Ahnlichkeit mit dem Verlauf der Funktion (21) fiir negative Pseudo- 
kapazitaiten. Ferner kann durch Anwenden des Speicherkriteriums (23) gezeigt 
werden, dass ein kapazitiver und kein induktiver Speicher vorliegt. Aus den weiteren 
Messergebnissen folgen ebenfalls die Aussagen (87). 

Wir wollen hier nicht dariiber diskutieren, wie eine negative Pseudokapazitat mit 
einem negativen Verlustwiderstand zu verstehen ist. Wichtig ist nur, dass die betref- 
fenden Relaxationsprozesse durch elektrische Speicher mit derartigen Eigenschaften 
beschrieben werden kénnen. Mit Hilfe der Aussagen (87) und den oben abgeleiteten 
Kriterien kénnen auch die sehr interessanten Schwingungserscheinungen, die Liidering 
am Zink untersucht hat, und die auch am Eisen auftreten, verstanden werden. 

Fiir den betreffenden horizontalen Bereich der Stromdichte-Potential-Kurve 
(r = ©) ergeben sich folgende Daten: 


2p = + CoRy + WC + Gy) 


g = CyC,(R, Re + + (89) 
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Bei potentiostatischer Schaltung (W = 0) wurde Stabilitat des stationaren Zustands- 
punktes beobachtet. Dann folgt aus den Kriterien (67): 


Da bei nichtpotentiostatischer Schaltung Kippschwingungen beobachtet wurden, 

folgt aus den Kriterien (69): 

RC, 
—(C, Cy) 


Ww - 0 (Instabilitat!) (91) 
Hiermit ist die Grenzlage fiir W festgesetzt, oberhalb derer Instabilitaét bzw. Kipp- 
schwingungen méglich sind. Weiter sagt (91) aus, dass C, ein negatives Vorzeichen 
und einen grésseren Absolutbetrag als C, hat, vgl. (87). 

Der Ausdruck (p* — q) lasst sich als Funktion von W darstellen: 


Cy Cz 
(GR, — +( 


R, CLR, 


(92) 
Dieser Ausdruck ist fiir sehr kleine und sehr grosse Werte von W stets positiv. Da 
der Faktor von W aber negativ ist, kann bei mittleren W-Werten der Ausdruck 
negativ werden, so dass die Bedingung (70) erfiillt ist. Das besagt, dass auch sinus- 
ahnliche Schwingungen auftreten kénnen. Diese wurden ebenfalls beobachtet.® 
Die am Zink untersuchten Schwingungserscheinungen sind mit Hilfe der oben genann- 
ten Gleichungen und Kriterien zu verstehen. Sie zeigen mit zunehmendem Aussen- 
widerstand die gleichen Eigenschaften wie Dynatron- bzw. Glimmlampen-Kipp- 
schwingungssysteme mit zunehmender Induktivitat L bzw. Kapazitaét C. 

In diesem Zusammenhang interessiert noch eine weitere Beobachtung. Durch 
Parallelschalten einer relativ grossen Kapazitat zur elektrolytischen Zelle konnen bei 
nichtpotentiostatischer Schaltung die erzeugten Kippschwingungen beseitigt werden. 
Die Kapazitaét bewirkt praktisch nur eine Erhéhung der echten Kapazitat C,. Die 
Bedingung fiir Schwingungsfreiheit wurde von H. Liidering’ angegeben und lautet: 


C, + Cy > 0 (Stabilitat!) (93) 


Die Aussage (93) folgt aus dem Kriterium (69) und der Gleichung (88) unter Beachten 
von (90).* 

Nach der Aussage (87) darf man annehmen, dass bei diesen untersuchten Deck- 
schichtelektroden das Verhiltnis C,/C, sehr gross ist. Wir diirfen also das Kriterium 
(29) unter Beachten von (86) anwenden. Anders als bei den echten Einspeicher- 
systemen bedeutet hier aber Instabilitat auch die Méglichkeit von Kippschwin- 
gungen. 

Wenn wir der Einfachheit halber R, vernachlassigen, ergibt sich fiir den horizon- 
talen Kennlinienbereich: 

W<=|R,| (Stabilitat!) (94) 


Diese Aussage ist mit (91) unter Beriicksichtigung der Vereinfachungen identisch. 
Nach den Angaben von Liidering liegt die Grenzlage von W bei ca. 1 Ohm cm’. Dieser 
* Zur Erfiillung des Kriteriums (69) benétigen wir auch ein positives Vorzeichen von g. Nach den 


Aussagen (87) darf man annehmen, dass, ‘R, > R, ist. Dann folgt aus (89) unter Beachten von (87): 
q > 9. 


+ CR, > 0; R, > 0 (90) 
4 
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Wert ist dann nach (94) gleich dem negativen Verlustwiderstand fiir die Deckschicht- 
Pseudokapazitat. 

Fiir einen beliebigen Kennlinienbereich im aktiven Zustand, der nach den Angaben 
von Heusler und Liidering durch eine negative Pseudokapazitaét gekennzeichnet ist, 
lautet das vereinfachte Stabilitaitskriterium : 


~ 4+ — 4 — > 0(Stabilitit!) (95) 


r R, 


Fir potentiostatische Bedingungen ist nach (95) Stabilitét immer erfiillt. Da aber R, 
eine negative Grosse ist, erfolgt z.B. bei galvanostatischer Schaltung in einem bestimm- 
ten Grenzbereich der Stromdichte-Potential-Kurve (r = |R.|) wegen der auftretenden 
Instabilitaét Passivierung. Viele Erscheinungen kénnen durch (95) gedeutet werden. 
So ist z.B. die Héhe des potentiostatisch gemessenen aktiven Plateaus immer etwas 
grosser als die galvanostatisch gemessene Passivierungsstromdichte. Ferner kann mit 
einer Potentiometerschaltung (schrage Widerstandsgerade) der gesamte aktive Bereich 
bis zum Fladepotential nicht stabil gemessen werden. 

Unter Beachten der Gleichungen (47) und (58) lassen sich aus den Kriterien (67) 
bis (73) folgende allgemeine Sitze tiber die Dynamik von Deckschichtelektroden mit 
zweifach kapazitiver Speichereigenschaft herleiten: 

(1) Bei Instabilitéten und Schwingungen muss mindestens ein Schaltelement 


(r, Cy, negativ sein. 

(2) Bei einem positiven Vorzeichen der Produkte R,C, und R,C, sind Instabili- 
tiiten und Schwingungen bei potentiostatischer Schaltung nicht méglich. 

Der letzte Satz widerspricht nicht der Beobachtung, dass das reine Eisen in der 
Nihe des Fladepotentials potentiostatische Oszillationen zeigt.'° In diesem Fall kann 
ein fiir die Schwingungen notwendiger chemischer Ralaxationsprozess, eine pH-Ver- 
schiebung, nicht durch einen elektrischen Speicher beschrieben werden. Auf derartige 
Systeme sind die gezeigten Ausfiihrungen nicht anwendbar. 


Anerkennenung—Herrn Professor Dr. R. Haase und Herrn Dr. H.- J. Engell méchte ich an dieser 
Stelle fiir viele wertvolle Diskussionen meinen besten Dank aussprechen. 
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ELECTROCHEMICAL ADSORPTION OF ORGANIC BASES 
AND THEIR CONJUGATE ACIDS—I. ADSORPTION OF 
NEUTRAL BASES AT MERCURY* 


B. E. CoNwWAy and R. G. BARRADAST 
Department of Chemistry, University of Ottawa, Ottawa, Canada 


Abstract— Following previous studies on solid metals, electrocapillary measurements are reported for 
the adsorption of a series of heterocyclic and aromatic bases (and their ions) at the mercury electrode. 
The adsorption isotherms are derived for various electrode potentials and standard electrochemical 
free energies AG’ of adsorption are deduced and related to molecular and electronic structure of the 
adsorbates. Specific z-orbital interaction effects are indicated which determine the orientation of the 
bases at the electrode. It is shown that dipole interaction effects lead to variations of AG (adsorption) 
with the 3/2 power of surface coverage #; this prediction is confirmed experimentally. The variation 
of AG* with 4°? has two distinct linear regions, the change of slope (@AG’/00°/*), being related to 
molecula: orientation at high fields and coverages. The effects are closely related to the shifts of the 
potential of the electrocapillary maximum (e.c.m.) observed in the solutions of the bases. The 
observed AG” values at the e.c.m. are related to those found for adsorption of two bases at the air/ 
water interface. 


Résumé— Mesures électrocapillaires sur une série de bases hétérocycliques ou aromatiques et leurs 
ions, adsorbés a une électrode de mercure. Les isothermes ainsi que les AG d’adsorption sont 
déduits des tensions d*électrode et rattachés aux structures moléculaires et électroniques des adsorbats. 
Des effets spécifiques d’interaction d’orbitals 7 déterminent l’orientation des bases sur l’électrode. 
Il est montré que AG” doit varier comme la puissance 3/2 de la fraction @ de surface recouverte; 
cette prédiction est vérifiée expérimentalement. La variation dénote deux lois linéaires distinctes, 
le changement de pente s’expliquant par l’orientation moléculaire die aux champs et aux degrés de 
recouvrement élevés. De tels effets sont liés a la position du maximum électrocapillaire, ou les valeurs 
observées de AG° ont été confrontées a celles trouvées pour l’adsorption de deux bases a l’interface 
air/eau. 


Zusammenfassung—In Fortsetzung einer Reihe friiherer Arbeiten iiber feste Metallelektroden werden 
Elektrokapillaritats-Untersuchungen bei der Adsorption einiger heterozyklischer und aromatischer 
Basen (und ihrer Ionen) an der Quecksilberelektrode beschrieben. Fiir verschiedene Elektroden- 
potentiale ermittelte man die Adsorptionsisothermen sowie die zugehérigen Werte der freien Energie 
AG° und brachte sie in Verbindung mit der molekularen und elektronischen Struktur der Adsorbate. 
Spezifische 7-Orbital-Wechselwirkung ist hervorzuheben, welche die Orientierung der Basen an der 
Elektrodenoberflaiche bestimmt. Man zeigt, dass Dipol-Wechselwirkung zur Folge hat, dass das AG 

der Adsorptionsreaktion mit der Potenz 3/2 von der Oberflachenbedeckung 9 abhangt, was experimentell 
bestatigt werden konnte. Die Funktion AG f(0°/2) hat zwei deutlich lineare Gebiete; die Ande- 
rung von (@AG°/20°/?), steht im Zusammenhang mit der Orientierung der Molekiile bei hoher 
Feldstarke und Bedeckung. Diese Effekte sind eng verbunden mit der Verschiebung des elektro- 
kapillaren Maximums, welche man in den Lésungen dieser Basen beobachtet. Die gemessenen 
Werte von AG” beim elektrokapillaren Maximum werden Werten gegeniibergestellt, welche bei der 
Adsorption von zwei Basen an der Grenzflache Luft/Wasser erhalten wurden. 


* Manuscript received 2 March 1961. 
+ Present address: Department of Chemistry, Royal Military College of Canada, Kingston, 


Ontario, Canada. 
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INTRODUCTION 
HETEROCYCLIC and aromatic nitrogen compounds in neutral or ionic form have been 
widely used as corrosion inhibitors’? or electrochemical additives* to modify the 
kinetics of various electrode processes. We have previously given a detailed kinetic 
and thermodynamic analysis* of the effects of certain alkaloid ions in catalysing the 
hydrogen-evolution reaction at mercury, and other previous work*® has demonstrated 
that such compounds give rise to anomalous polarographic behavior. Little data are 
available on the adsorption of simple organic bases at electrodes, and systematic com- 
parisons between the adsorption of neutral bases and their corresponding quaternary 


ions have not been made. 

Previous work on neutral pyridine derivatives has been reported at mercury’ but 
adsorption energies and isotherms have not been evaluated. Banerjee and Antropov® 
have studied the adsorption of heterocyclic and aromatic aminium ions in sulphuric 
acid solutions at mercury and related their corrosion inhibitory power at iron to the 
depression of surface tension arising from adsorption of these compounds. More 
recently, during the course of the present work, Blomgrem and Bockris® have related 
the surface coverage at the e.c.m. at Hg to the corrosion inhibiting power by similar 
cyclic organic bases and have studied the isotherms for the adsorption of the aminium 
ions in hydrochloric acid solutions In earlier papers'®'' we have reported experi- 
ments on the adsorption of heterocyclic bases at solid electrode materials. 

In the present work, the aims have been (a) to investigate the relationship between 
adsorption and molecular structure of the heterocyclic additives; (b) to evaluate the 
standard free energies of adsorption of these bases as a function of electrode potential ; 
(c) to compare the standard electrochemical free energies of adsorption of the neutral 
organic bases with those of the corresponding ions derived by reaction with an aqueous 
acid solution; (d) to investigate the role of z-orbital interaction with the electrode 


surface in determining the extent and free energy of adsorption. 

Throughout the work the mercury electrode has been used, as in previous stud- 
ies*!* on account of the precision of adsorption data attainable by means of surface 
tension measurements and since the electrode is almost “ideally polarizable’’.!* Also, 
use of the mercury electrode enables the adsorption data to be employed directly in 
interpretations of related kinetic data which can be obtained with the best precision* | 
at this metal. A further advantage over solid metal electrodes is that a wide range of 
electrode/solution potential differences can be examined without dissolution of the 
metal or electro-catalytic reduction of the additive. 

In Part I of this study we shall confine ourselves to reporting the experimental 
results for adsorption both of the neutral bases and, for convenience, their conjugate 
acids and to discussing the isotherms for adsorption of the adsorbates in their un- 
charged form. In Part II we shall discuss comparatively the adsorption of the 


conjugate ions. 


EXPERIMENTAL 
Method 
Adsorption of the organic additives was studied by determination of the surface 
tension of mercury using a capillary electrometer'*. By applying the Gibbs adsorp- 
tion equation’ to surface tension measurements as a function of electrode potential E 
and solute activity a,, the surface excess of additive as a function of EF and solute 
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concentration can be evaluated. Adsorption isotherms can hence be obtained 
and standard free energies of adsorption evaluated. 


2. Surface-tension measurements 

Despite the use of the capillary electrometer by various other workers, very few 
details of its operation or the optimum conditions required for obtaining results of 
the best precision have been published in previous papers. We accordingly summarise 
the essential experimental technique below. 

An all-glass cell, having three compartments, of the type previously described" 
was used. Provision was made in the large central compartment for immersion of a 
calomel electrode contained in a 12mm tube. Access of solution to the Hg/Hg.Cl, 
interface was through two | mm holes provided in the tube | cm above the surface of 
the calomel. The calomel electrode was arranged in the cell to be as near as possible 
(3 mm) to the mercury capillary in order to minimize ohmic errors at highest electrode 
potentials, which were in fact negligible. The mercury capillary was constructed from 
a 0:3 mm Pyrex capillary tube that has been previously cleaned in an HNO,/H,SO, 
mixture, washed many times with conductivity water and then dried in an oven. The 
capillary was then drawn down in a gentle taper over the last half-inch of its length 
and finally the end was drawn again to a very small diameter in a small cool flame. 
Production of the capillary is critical and a good one must have a very gentle taper 
over the last 5 mm of its length and have a sufficiently small diameter at its lower end 
to be able to support an open column of mercury about 8 in. high. It is important 
that the end be cut with a sharp tungsten carbide glass knife in order to avoid micro- 
scopic jaggedness, and consequent uneven break-away of the mercury drop during 
measurement. 

The capillary was mounted at one end of a small male ground glass joint whilst 
the other end was joined to a 200 ml mercury reservoir. The reservoir and capillary 
could then be inserted through the cap of the cell into a corresponding female joint. 
The top of the reservoir was connected to a nitrogen gas line by means of a thin flex- 
ible spiral glass tube. The nitrogen line communicated to a cylinder of the gas, to a 
2 |. reservoir, to one side of a 12 mm diameter mercury manometer, and to a stainless 
steel needle valve; by manipulation of the latter, with an excess pressure of nitrogen, 
the pressure in the system could be finely controlled until the mercury in the capillary 
was just forced to its lower extremity, which was viewed by an 100 magnifying 
monocular.* The pressure was read on the manometer by means of a cathetometer 
and the head of mercury from the bottom of the capillary to the upper level in the 
reservoir was similarly determined. The sum of these two heads was the pressure 
required to maintain the mercury at the end of the fine capillary. Mercury height 
readings were corrected to standard pressure values using the appropriate density of 
mercury. Measurements were made at 26°C + 1-:0°C. The diameter of the capillary 
at its end was calibrated using the surface tension data of Jofa and Frumkin” for 
1-0 N HCl and that of Devanathan’” for 1-0 N KCl. At each potential and in each 
solution, from three to five measurements of pressure were made by raising the pressure 
each time. The mean of these values was used in calculating the surface tension. 


* At the conclusion of this work, a binocular Bausch and Lomb ‘“‘zoom” stereomicroscope 
became available which enabled vastly improved viewing of the capillary to be attained in ‘*3 dimen- 
sions”. 
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3. Electrical measurements 

Electrode potentials of the mercury were measured with respect to the calomel 
electrode in the same electrolyte solution using an high impedance Doran potentiom- 
eter with external galvanometer which could be viewed simultaneously with the 
position of the mercury thread in the capillary. Arange of potentials from Oto 1300 mV 
with respect to the calomel electrode could be applied to the mercury by a system of 
switches and high resistances. 


4. Solutions 

Hydrochloric acid solutions were made up from the redistilled constant boiling 
mixture using “equilibrium water’ prepared by distillation of “distilled water’’ from 
alkaline permanganate in a still equipped with three spray traps. Potassium chloride 
solutions were prepared from the recrystallised analytical grade material. Asin previous 
electrocapillary work,”'* ultrapurification by pre-electrolysis was shown to be un- 
necessary. Trace impurities which may affect kinetic heterogeneous processes are 
thus generally less important in equilibrium electrochemical thermodynamic studies.'° 
Bubbling of either hydrogen or nitrogen in the solution did not significantly affect the 
results and in general during measurements no gas was bubbled; more steady read- 
ings of pressure were then obtained and with neutral solutions, loss of volatile solute 
(e.g. pyridine) by evaporation was thus avoided. 


5. The organic bases 


The following organic bases were investigated: pyridine, 2-chloropyridine, 2- 
aminopyridine, | ,2,3,6-tetrahydropyridine, piperidine and aniline. The initial materials 
were of high purity reagent grade (Eastman and Lights) and were redistilled or 
recrystallized. In the case of pyridine and its liquid derivatives, the distillation was 
carried out in nitrogen to avoid atmospheric oxidation. The final products used were 
rejected unless quite colorless. 

For work in acid solutions, the bases were made up to known concentrations in 
the hydrochloric acid. After each run, the concentration of the organic solute in solu- 
tion was checked where appropriate by a measurement of the ultraviolet extinction 
using previously determined calibration data. 

The highest concentrations of base studied in HCI solutions were sufficiently low 
for it to be assumed from the known pK, values that the quaternary ion was always 
present to an extent of over 99-99 per cent. 


RESULTS 
1. Electrocapillary curves 


The electrocapillary curves for the bases present as ions in HCI or as neutral mole- 
cules in KCI are shown in Figs. 1-5 for various concentrations of the additives and at 
26 + 1°C. The values of the surface tension y are plotted against the potential F of 
the mercury electrode measured against a calomel electrode in the same solution. 
Liquid junction potentials between the reference and mercury electrodes in solutions 
at high additive concentrations were hence avoided.® 

Values of » could usually be determined between E = 0 and E = —1200 mV. At 
high negative potentials (<—1000 mV) values of y were less reproducible than at 
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Fic. 1. (a) Piperidine in N KCI 
(1) N KCI; (2) 7:58 x 10-°M; 
(3) 2:27 x 10-7 M; (4) 6:12 x 10°? M; 
(5) 1-50 x 10-1 M; (6) 3:98 x 10-1 M. 
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Fic. 1. (b) 1,2,3,6-tetrahydropyridine in N KCI 
(1) N KCl; (2) 1:75 x 10-°*M; 
(3) 875 x 10°*M; (4) 438 x 10°°M; 
(5) 9:14 x 10° M; (6) 2:86 x 10°'M; 
(7) 7-43 x 10° M. 


lower potentials, as previously reported.** This is probably due to the significant hy- 
drogen evolution which occurs, and to the corresponding discharge of the ions of the 
base (in the acid solutions). Usually three separate determinations of y were made at 
each potential and concentration; at high negative potentials, five determinations 
were made. Reproducibility of excess pressure measurements was -+-0-02 mm of Hg 
up to E = —600 mV, about +0-03 mm between FE = —600 and —1000 mV and 
about +0-1 mm beyond this potential. Electrode potentials could be kept constant to 
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Fic. 1. (c) 2-aminopyridinium chloride in N HCl 


O N HCI; @ 4:34 « 10° M; 
A 5:20 x 10° M; A 1:13 x 10° M; 
3-40 x 10°? M. 
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(d) Pyridine in N KCl 
(1) N KCl; (2) x 10-7 M; 
(3) 1:18 10°'M; (4) 3:10 x 10° M; 
(5) 6:29 x 107? M. 


better than --1 mV. Time variation of pressure readings at a given value of E was 
insignificant over periods of ten minutes except at the highest negative potentials 
where reduction of the base and evolution of hydrogen in the end of the capillary 
were no doubt responsible for the small variations observed (cf. “electrocapillary vis- 


cosity” reported previously"*). 


2. Surface excess and adsorption isotherms 


The quantity of base or conjugate ion adsorbed at the electrode is expressed in 
terms of the surface excess I’ , of the organic species and is defined as in previous 
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Fic. 2(a) Aniline in N KCI 
@N KC © 1:22 x 10-*M; 
6:10 x 10-* M; x 2:70 x 10-* M; 
A 7:85 x M; A 1:70 x 107° M. 
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x 1:01 x 107° M; 4:04 x 10°? M. 


papers.'*18 It will be noted from the thermodynamics? that I’, necessarily refers to 
both the quaternary ion BH* and the neutral base B. In acid solutions, however, 
where a+ > dp OF @py* the additive is almost entirely in the form BH* while in 
neutral solutions, for the weak bases studied, the organic solute is almost entirely in 


325 
i 
/ 
ag | 
| 
| 
. 
> 
1961 
: 
_ 
ion: 


B. E. Conway and R. G. BARRADAS 
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Fic. 2. (c) Pyridinium chloride in N HCl 
10°; x 1-57 x 10°; 9-42 x A 189 x A469 x 10”. 
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Fic. 2. (d) Pyridinium chloride in N HCl 
(2) 9:00 x 10-*M; (3) 5:38 x 10°°M; (4) 3-25 x 10-4 M. 


(1) N HCl; 
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Fic. 3. (a) Piperidinium chloride in N HCl 
(1) N HCl; (2) 2°55 x M; 
(3) «x 10°? M; (4) 1:59 x 10-7 M; 
(5) 5-50 « M. 
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Fic. 3. (b) 2-aminopyridine in N KCl 
@NKCI O 2:18 x 10°*M; 
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A 1-17 x 10°'°M; 2-92 x M. 


the form B. The quantity I’, cannot be split up into I’, and I’,,,* without introduc- 
tion of non-thermodynamic assumptions; however, in acid solutions with a,*+ < 
apy, VA will approximate closely to I’, *. In the case of quaternary salts, e.g. N- 
methyl pyridinium chloride, no ambiguity is involved since no proton equilibrium 
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A 4:40 x 10°? M. 


occurs. With pyridine, for example, having a pK, value of 5 x 19° and at a concentra- 
tion of 10-2 N, the concentration of pyridinium ions in 1-0 N HCl is some 3 x 10° 
times larger than that of pyridine molecules. 
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From the Gibbs adsorption equation I" , is obtained as 


as discussed previously.!° Determinations of y at various activities of the base or of 
its ions then give 


—(Oy/RT d1n = (2) 


or a corresponding equation for measurements in KCl where vx¢) is kept constant. 
The surface reference plane!”!’ is chosen so that 9 = 0 and the I’, values hence 
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Fic. 5. 1,2,3,6-tetrahydropyridinium chloride in N HCl 
@ N HCI; x 1-69 x 10-* M; 
8-43 x 4:22 x M; 
A 1:31 x 10-7? M; A 4:09 « M. 


refer to amounts of organic solute adsorbed in the double layer as conventionally 
regarded. I’, is hence expressed as either the corresponding charge zF I’ , «-coulombs/ 
cm? or as mole/cm?. When using equation (2) all results were referred to the electro- 
capillary curve obtained for the pure HCI or KCI solutions initially containing no 
additive. In all runs, determinations of the initial electrocapillary curve for the pure 
salt or acid solution were made prior to addition of the organic solute. Adsorption 
isotherms were obtained by plotting values of I", against concentration of the organic 
solute and are shown in Figs. 6, 7 and 8. 

In neutral solutions, the activities of the organic bases were assumed to be equal 
to their concentrations at the low concentrations (<ca. 0°01 M) used. The activity 
coefficents for the ionised bases were based on those for sodium toluene sulphonate”® 
by using the datum for a solution of this salt at the appropriate ionic strength. Data 
for the ‘“‘quaternary”’ (H*) ions of pyridine and other bases used are unavailable and 
the organic toluene sulphonate ion is that most closely related in structure and size to 
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those studied here. We regard the above approximation as a desirable improvement 
on the assumption of unity® for the activity coefficient of the organic ions, particularly 
for the higher concentrations of base in the acid solutions. We may observe that in 
using the data for the toluene sulphonate salt instead of for “pyridinum”’ and related 
ions, little error will result since in the dilute solutions used the activity coefficients of 
various uni-univalent salts are not very dependent upon their structure.*! 


3. Accuracy of results 
Systematic errors in related work have been discussed previously*® and will apply 
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Fic. 6. (d) 2-aminopyridine in N KCl 


almost quantitatively to the present data. The following differences from our previous 
work, however, give the present data (for acid solutions) somewhat lower syste- 
matic errors: (a) use of a calomel electrode* in the same solution thus avoiding liquid- 
junction potentials or local concentration cell e.m.f.’s between the reference and 


* Reversibility of the calomel electrode in HCI solution containing the organic ions was demon- 
strated by observation of the rapid recovery of the calomel electrode potential to the same steady 
values after temporary anodic or cathodic polarization at 10-* A/cm’, using an unpolarized electrode 


as reference. 
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mercury electrodes ;* (b) corrections for interionic attraction effects in calculating y 4. 
Overall systematic errors in I’ , are hence® about 10 per cent and will tend to be lower 
(for reasons discussed previously® in the more dilute solutions as ay¢,/a, becomes 
larger. 


* An advantage of using the calomel electrode here is that upon introduction of the base into the 
acid solution the concentration of potential-determining ions (Cl- in this case) in unchanged. If the 
hydrogen electrode is used, some of H,O* ions are replaced by ““RNH;*” giving an unwanted change 
in the potential of the reference electrode for which corrections must be made.® 
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DISCUSSION 

Although measurements of changes of surface tension*!* 1822 or determinations 
of the surface excess of some neutral molecules have been made at the Hg elec- 
trode,’-*-*4 little attention has been paid to the nature of the adsorption isotherms and 
to their quantitative interpretation. 


1. Form of the electrocapitlary curves in neutral solutions 


Reference to Figs. 1-5 indicates that with all the cyclic bases studied, the varia- 
tion of the lowering of surface tension Ay with E is different from that found with 
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aliphatic amines or acids.'** Thus, although there is a relatively sharp desorption of 
the base at potentials anodic to the potential of the electrocapillary maximum, £,, 
there is continuous strong adsorption in all cases up to the highest negative values of E 
used, so that there is no sharp maximum in the adsorption of these compounds near 
the e.c.m. potential as there is for some aliphatic compounds.!* 18 

With pyridine and its hydrogenated derivatives 1,2,3,6 tetrahydropyridine and 
piperidine, this tendency is maintained (Figs. I(a), 1(b) and Figs. 6(a) and 6(b)) and is 
hence not related to the aromatic or z-orbital character of the rings, although specific 
effects on the positive branch may be connected with z-orbital interaction with the 
electron-deficient mercury surface (see below). 

The curves for both aniline and 2-aminopyridine (Figs. (2a) and 3(b) show signifi- 
cantly greater symmetry than those for pyridine and its hydrogenated analogues. This 
difference arises mainly from the greater surface tension depression on the positive 
branch with the amino compounds. The dipole moments of the molecules (aniline 
f = 1:51 D; 2-aminopyridine « = 2-17 D and pyridine « = 2:23 D) cannot account 
for this behaviour through an interaction of the molecular dipole with the electrode 
field since such an effect would be smaller for aniline, and about the same for 2-amino- 
pyridine, compared with that for pyridine itself. With 2-chloropyridine (4 = 3-22 D), 
the electrocapillary curve (Fig. 4b) is again more symmetrical than for pyridine, but 
in this case the higher dipole moment could lead to a relatively enhanced (electrostatic) 
adsorption on either side of the e.c.m. as discussed below in terms of the free energy 
of adsorption. 


2. Electrostatic effects 


At various electrode potentials, the polarization and dipole-field interaction 
energies, E, and E,, respectively, will vary and cause changes of the surface excess of 
adsorbate and of the corresponding standard electrochemical free energy of adsorp- 
tion with electrode potential ¢, measured with respect to the potential E, of the e.c.m. 
The substances studied have various dipole moments and polarizabilities, and we give 
in Table | the values of E,, and E, at ¢, = 0-2, 0-4 and 0-6 V assuming that in the 
1 N HCI or KCI solutions used the potential drop across the Helmholtz layer due to 
excess coulombic surface charge is approximately equal to ¢,._ These values are cal- 
culated assuming the molecular dipole is normal (but see below) to the mercury 
surface’, i.e. assuming that the local force field is sufficient to make the energy of the 
dipole in the field much greater than kT. Electrostatic contributions to the energy of 
water molecules of the interface are also recorded. Upon adsorption of a molecule of 
projected surface area A, A/a water molecules must be desorbed (if a is the projected 
area of H,O) with a gain in energy'’-!8 of A, Uy if Uy. is the adsorption energy of 
one H,O molecule. The relative magnitudes of the theoretical electrostatic energy 
effects including the image potentials are summarized in Table I. 


3. The adsorption isotherms 

In Part I of this work we shall confine ourselves to a discussion of the results for 
neutral molecules and refer to the comparison with those for the conjugate ions in 
Part II. The electrocapillary data lead to adsorption isotherms at various constant 
electrode potentials, and the isotherms can be treated thermodynamically in a formal 
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way exactly analogous to that previously given for adsorption of ions,’ whereupon 
the Langmuir isotherm in the following form is obtained: 


555] 6 


where AG? is the standard electrochemical free energy* of adsorption of the base A at a 
concentration C , corresponding to a fractional surface coverage of 8. The deduction 
of equation (3) involves the assumption of no interaction between molecules in the 
adsorbed layer. When surface interactions occur, equation (3) can be written in the 
form 

In =| In fo —AG /RT, (4) 
where f, is the surface activity coefficient at a coverage 6. Any deviations from equa- 
tion (3), the Langmuir isotherm, will appear as an apparent variation of AG° with 
coverage or, in equation (4), are expressed by the term RT In f, at various values of 4 
where /, can be written in terms of (G,,),, the ““non-ideal’”’ free energy of interaction of 
the adsorbate dipoles at the coverage 6. The term /, will be 


Io = exp (G,1))/RT. (5) 


4. Evaluation of AG° at various electrode potentials 


From Figs. 6, 7 and 8 we may convert I’, values into corresponding 4 values 
using values of the maximum surface excess [', for a monolayer of adsorbate 
molecules. The value of # thus calculated will depend on (i) the orientation of the 
molecules at complete coverage and (ii) the projected effective area for the molecule 
relevant to that orientation. For the neutral bases, the observed I’ , ,,,, values corre- 
spond most closely to adsorbed dipoles of the bases standing perpendicularly to the 
surface, (as also deduced by Gierst’) using values of the projected molecular areas 
derived from measurements on large scale Courtauld atomic models. 

At various concentrations and potentials, 6 can be determined. The changes of 
standard electrochemical potential at 6 = 0-5 are shown in Fig. 9 as a function of 
electrode potential. In all cases AG° is not symmetrical about the e.c.m. potential, 
being relatively lower on the anodic branch than on the cathodic probably owing to 
preferential solvation of the electronegative ends of the N-containing molecules by 
water when they are oriented with the lone pair of electrons on N outwards from the 
mercury on the negative branch.’ At anodic potentials, AG° falls off, probably owing 
to preferential adsorption of the smaller polar solvent molecules'’:'* and to increasing 
population of the double layer by specifically adsorbed chloride ions. z-orbital effects 
and comparisons with AG° for the conjugate ions will be discussed in Part II. 


5. Interaction effects between adsorbed dipoles 

These will be investigated by evaluating AG° as a function of 6 and deducing the 
nature of f, in equation (5); here, to a first approximation, G,, will be composed of (i) 
an electrostatic dipole-dipole interaction term dependent on the average orientation 


* AG? in fact represents the difference of standard electrochemical free energies of adsorbate and 
solvent referred to standard states of unit mole fractions of adsorbate and water in solution and unit 
surface mole fractions of these components in the surface phase. 
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Fic. 9. Values of AG°(@ = 0-5) for the organic bases as a function 
of electrode potential E,,). 
of, and separation r between, the molecules in the interface; and (ii) a Van der Waals- 
London interaction term® G,, may hence be written per mole () of molecules in the 
surface layer with coordination number 1 


where 
B 
7 
= 


for dipoles oriented normally* to the surface, and yu is the dipole moment of the solute 
molecule, ¢, the dielectric constant of the surface layer, ¢, the electronic dielectric con- 
stant® of the solvent in the surface layer and B the van der Waals-London coefficient. 


* When the dipoles are oriented at various angles in space, the electrostatic component of 
S il 


becomes, for two dipoles A and B, 


dou -— [2cos cos — sin By sin Bg cos (v4 — 
where f , and /, are angles of inclination of components of the dipoles in the surface and y, and y, are 
the angles of inclination of the dipoles to the surface. Under these general conditions the result for the 
average interaction energy is mathematically intractable but (Mitchell**) is soluble for a completely 
oriented monolayer, as assumed here, where the interactions between the solute dipoles are all 


repulsions. 
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The quantity B originally given by London’s equation, in now regarded as being 
represented better by 
B=3VsZ hv, (8) 

where s is the effective number of optical dispersion electrons, Z the number of elec- 
trons in outermost electron shells of the molecule and « the electronic polarisa- 
bility; empirically*® s/Z = 0-39 so that 

B = 0-47 Zhy, (9) 
and?s 

vy, = 2532 (a) ™*. (10) 
Noting® that 

A= 7R2,r = VA/O, 

where R is the “radius’’ of the organic adsorbate, we obtain 
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Fic. 10. (a) Plots of AG*-0* for 2-chlopropyridine in N KCl at various electrodes 
potentials. Solid lines for = 7-4 mole/cm*, dotted line for 
= 5°2 X mole/cm*. 


(the dipole term can also be conveniently kept in the form ,?6%/?/¢,4%/*), The 
quantity G,, should hence vary linearly with 6*/*, or the calculated AG° values should 
decrease linearly with 6*’? (except as 6 — 1 when the attractive forces become signifi- 
cant). Tests of equation (6) using ¢,, from equation (11) are shown for 2-chloro- 
pyridine, 1,2,3,6-tetrahydropyridine, pyridine and 2-aminopyridine and aniline in Figs. 
10(a,b) and 11(a,b.)* For pyridine and its derivative these figures show, in fact, that 
AG°, and hence G,,, varies in the theoretically expected way with 6°; there is, how- 
ever, a remarkable sharp break in most of the curves except in those for the least 


* In these Figures AG° is plotted against 6°? only. The dispersion term in 6° only becomes 
significant if 8 > ca. 0-6 with y in the surface layer taken about twice its normal value (see refs. 
29, 31). The validity of the plot is demonstrated d@ posteriori by the absence of a minimum in 


AG? except for aniline, and then only at the highest values of 6*/. 
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Fic. 10. (b) Plots of AG°-6° for 1,2,3,6-tetrahydropyridine and for pyridine in N KCI 
at various electrode potentials. 


‘*zr-deficient’’'? molecules 2-aminopyridine and aniline. In assessing these results, we 
may note that no other function of 6 (e.g. 0'?, 6?) represents AG® so well, giving defi- 
nite linear regions, as that based on **, the theoretically predicted dependence on 0. 
The sharp inflexions in the AG°-§*? lines are also not the result of any (inevitable) 
arbitrariness in the choice of I, values. For 2-chloropyridine the same kind of 
line (at —400 mV), but displaced to higher AG” values, is obtained if we take 
5-2 x 10° rather than 7-4 x 107! mole/cm*? (see Fig. 10(a)). Similarly, if it be 
assumed that aniline (Fig. 11(b)) lies flat rather than normal to the surface, a single 
line for AG°--6*/ (but with an increased slope) is still obtained e.g. at E..,, = —400 mV. 
The inflexions in the AG° — 9°? lines for the bases other than aniline are therefore 
quite real and would appear to be reasonably attributable to orientation of the film of 
dipoles as the surface coverage increases and as the films become more “‘condensed”’.*° 
Evidence for this conclusion is given by the following facts: 
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Fic. 11. (a) Plots of AG°-0*? for 2-aminopyridine in N KCl 
at various electrode potentials. 
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AG°kcal mole"! 
» 


O07 


. IL. (b) Plots of AG*-0* for aniline in N KCl at various electrode oni 
Solid line for Iya, = 7:1 10°-'° mole/cm*, dotted line for I,, : 
8-8 10-?° mole/cm*. 


(i) the slopes of the AG°-9*/? lines increase with increasing field away from the 
e.c.m. potential corresponding to increasing orientation of the molecules by the field. 
The effective component of the dipoles normal to the surface (i.e. in the direction 
leading to repulsion) would tend to increase with the electrode field so that the repul- 


sion coefficient ?/e, 7*/2R* of 6,, and hence the slope of the AG°-6*/? lines would 
increase. Both parts of the inflected lines are seen to increase in slope as the electrode 
field increases (£,,,, decreasing numerically). 

The fact that the inflexion in the AG°-6%? lines occur at widely different critical 
values of 4 (or 6°?) for the different electrode potentials makes it unlikely that they 
arise from sudden changes of ¢, or water structure in the surface layer. Such 
behavior would only be expected as the mole fraction of water in the surface layer be- 
comes small as 6» 1. However, there is apparently a relation between the surface 
concentration of adsorbate at which the inflexion occurs and the electrode field. At 
low fields near the e.c.m., and high # must be reached before evidence of orientation 
can be seen and conversely, at high fields, the inflexion occurs at low 0. We may 
suggest that orientation sets in at a critical net total field determined by (a) the im- 
pressed electrode-solution p.d. and (b) the field of other dipoles in the surface layer. 
When the field due to (a) is low an high @ must be reached before the field associated 
with (b) is sufficient to cause a substantial degree of orientation, and vice versa. 

(ii) The slopes (@ AG°/06*/*),, of the steeper regions of these lines can be semi- 
quantitatively accounted for in terms of the dipole moment of the molecule and the 
dielectric constant of the surface layer assuming complete orientation in the surface 
layer. This is demonstrated in Fig. 12 where the experimental AG°-6%/? slopes are 
seen to be proportional to u? and to be in order agreement with the theoretical slopes 
calculated using the ordinary dipole moment and ¢, = 1. In a number of cases 
the dipole moment relevant for molecules in a condensed surface film in about twice 
the normal value?*.®° and with the more reasonable value of ¢, = 2 (i.e. ¢, = n?, 
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FiG. 13. Shifts of the potential of the electrocapillary maximum AE, ,.», with base 


concentration c in N KCl. 
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the Maxwell value for a dielectrically saturated orientated film’, quantitative agreement 
between the experimental and theoretical slopes would be obtained. 

(iii) The variations of the change of e.c.m. potential, AE, 
tration] of base and with (I 4)e.¢.m, are shown in Figs. 13 and 14 respectively, from 
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which it is seen that d 4)e.c.m. increases abruptly with increasing concen- 
tration or It is usually suggested?*** that 
4nNu 
= — (12) 
For orientated films the effective « will be greater®®-3! than for unorientated films 
and hence AE, .. ». would change more rapidly with I, after orientation had set in. 
Such an effect is seen in Figs. 13 and 14, which thus support the hypothesis of rela- 


tively sudden orientation; this behaviour is also consistent with that found for the 
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variation of AG° with coverage. Breaks are not observed in the corresponding plots 
of AE... mvs. log [concentration] for the organic molecules in their ionic form (see 
Part II) and this leads to further indirect, if negative, evidence for the hypothesis of 
orientation of the neutral molecules made here. It is likely that the AF... values 
and the slopes (0 AG°/06*/?),, are both connected with z-orbital interactions with the 
metal. Those molecules such as aniline and 2-aminopyridine having the least z-de- 
ficiency'® will tend to be the most strongly adsorbed in the “‘flat’’ orientation through 
the z-orbitals: conversely, the more z-deficient pyridine and hydrogenated pyridine 
derivatives will have less (or no) specific z-orbital affinity for the mercury surface in 
the flat orientation and small fields or higher surface concentrations will more easily 
orient the dipolar molecules into the perpendicular position. Fig. 13 shows that the 
biggest shifts of the e.c.m. are caused by those molecules having least development of 

* It appears that no thermodynamic basis has yet been given for this relation (as it has for the 
corresponding one for ion adsorption) and the validity of the r.h.s. as an expression for the surface 


p.d. of an adsorbed layer has questioned.** A thermodynamic relationship between AEe.c.m. and 
concentration or I’, will be given elsewhere.*® 
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a conjugated z-orbital system. The observed AE... », values are not directly related 
to the actual dipole moments of the molecules and this confirms that other chemical 
effects are modifying the moment effective in a direction normal to the surface through 
orientation effects. Similar effects are discerned in Fig. 14 where AE, .. », is plotted 
against the surface excess of the base; a critical surface concentration is reached 
(corresponding to orientation discussed above) at which AE, .. », suddenly increases, 
and the effect is apparently again related to the electronic structure of the molecule. 
Similar 7-orbital effects are carried through to the conjugate acids (see Part II). 

The anomalous behaviour of aniline and to some extent of 2-aminopyridine could 
be accounted for as follows. In both of these molecules, the NH,-group could provide 
a component of moment normal to the electrode surface even if the phenyl ring were 
lying flat with maximum z-orbital interaction with the metal. In the interface, free 
rotation of NH, will be inhibited by the proximity of the group to the metal surface- 
and by hydrogen bonding with neighboring solvent molecules as well as by any elec- 
trode field in the double-layer. There can hence arise a component f of the -NH, 
group dipole (trigonometric vector calculation gives « = 1:25D) normal to the surface 
which will lead to repulsive interactions with corresponding components of other di- 
poles. Since we are suggesting that this repulsive effect can arise with aniline molecules 
already lying flat we shall not necessarily expect a change of slope of the AG°/6** lines 
attributed to orientation; none is in fact observed over the range of concentrations 
examined (see Fig. 11). This type of effect could not occur with unsubstituted N- 
heterocyclics or in cases where the dipole moment of the substituent group is in the 
same plane as the ring and will thus not be observed in the cases of pyridine, 2-chloro- 
pyridine, etc. 


6. Surface charge 
The surface charge on the metal q ,, is obtained from the Gibbs-Lippmann equation 

as 


Values of g,, for four of the bases at various concentrations and electrode potentials 
are shown in Figs. 15(a-d). In all cases q,, is numerically decreased with increasing 
base concentration and at potentials cathodic to the e.c.m. becomes almost independ- 
ent of potential. The effects are less with the least z-deficient molecules 2-amino- 
pyridine and aniline, and this is probably connected with their “‘flatter’’ orientation 
(discussed above) at the interface with correspondingly smaller net induced charge on 
the metal due to a smaller degree of “perpendicular”’ orientation of the dipoles. 


7. Relationship to sorption at the air/water interface 

It is of interest to examine if the free energy of adsorption of the bases at Hg (at 
the potential of the e.c.m.) is comparable with that for adsorption of the same mole- 
cules at the air-water interface. Few data exist on which a suitable comparison can 
be based; however, surface tension measurements have been reported for aniline and 
p-toluidine solutions in water**34 and the appropriate I’ values and isotherms 
may be calculated from these data. Using equation (3) for 6 = 0-5 we may compute 
the values of AG° shown in Table 2. 
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Fic. 15. Charges upon the metal surface as a function of electrode potential and base 
concentration 
(a) Pyridine in N KCl 
O N KCl x 2-35 x 10-* M; 
1-18 x 10-'M; A 3-15 x 107° M; 
@ 629 x 
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Gu 
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Fic. 15. (b) Piperidine in N KCl 
O NKCI; x 2:27 x 10-* M; 
O 612 x M; A 1:50 x 107° M; 

@ 3:98 x M. 


The difference of AG° for aniline at the Hg/water interface and that of AG° for the 
air/water interface is probably significant and reflects a small specific adsorption 
energy at the e.c.m. due to interaction with the metal. It is clear that no large chemi- 
sorption energy of interaction with the metal is involved, and that most of the apparent 
AG* is determined by “‘escape”’ of the solute from the bulk solvent to its interface. The 
energy due to specific interaction with the metal may be estimated in the case of aniline 


6—(20 pp.) 


345 
20 
\ 
a 
‘ 16 
12 
8 
“6 
= 
4 -16 
VO 
5 
ico. 
16 
12 


B. E. Conway and R. G. BARRADAS 


2-NH,-PYRIDINE 


Gu COULOMBS cm~2 


- 400 -600 -800 -1000 -1200 
E cal (mv.) 
Fic. 15. (c) 2-aminopyridine in N KCl 
O N KCI; x 8-72 x 10-°°M; 
3-05 x M; A 1:17 x 10-'M; 
@ 2:92 x 10° M. 
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Qu 


“E00 
E cal. (mV) 
Fic. 15. (d) Aniline in N KCl 
O N KCI; x 610 x 10-°M; 
Cj 2:70 x 10°? M; A 7:85 x M; 
@ 1:70 x 10°? M. 
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TABLE 2. VALUES OF AG° AT THE E.C.M. AT HG AND FOR THE 
AIR/WATER INTERFACE 


AG°ug e.c.m- AG®, air/water 


Substance (kcal/mole) (kcal/mole) 


Aniline —4:5, —3-8, 
p-Toluidine —4-6,; 
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as the difference between the AG° values for the Hg/water and air/water interfaces, i.e. 
—0-7 kcal/mole (no data are available at Hg for p-toluidine). The z-orbital inter- 
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action energies calculated in Part II may be seen to represent about 30-50 per cent of 
that part of AG° associated with specific interaction of the organic molecule with the 
metal and, although small, are in this respect relatively quite significant. 


We may conclude by remarking that the specific effects observed in the adsorption 


of the aromatic and heterocyclic bases as a function of the charge on the interface 
may have some relevance to the biochemistry of drug action in relation to adsorption 


of more complex compounds at ionised enzyme interfaces. 
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ELECTROCHEMICAL ADSORPTION OF ORGANIC BASES 
AND THEIR CONJUGATE ACIDS—II. COMPARISON OF 
ADSORPTION OF THE BASES AND THEIR 
IONS AT MERCURY* 


R. G. BARRADAS? and B. E. CONWAY 
Department of Chemistry, University of Ottawa, Ottawa, Canada 


Abstract—Free energies of adsorption AG° of several heterocyclic and aromatic bases and their 
conjugate ionic acids have been evaluated from the adsorption isotherms reported in Part I. Hydra- 
tion effects are calculated and the role of z-orbital interactions with the electron-deficient metal 
surface on the positive branch of the electrocapillary curve is discussed. Energies of z-orbital 
interaction of hydrocarbons with the mercury electrode are estimated from previous work and compared 
with the free energies of adsorption calculated for the organic ions. Ionic interaction effects in the 
surface layer are investigated by evaluating AG” as a function of surface coverage 6. Deviations from 
an expected linear relation between AG° and 6? are found, and are consistent with Van der Waals 
attractive forces treated by other authors. Changes of the potential of electrocapillary maximum 
have been evaluated and appear to be related to the degree of interaction of the ions of the bases 
with the mercury surface through z-bonding in a way similar to that discussed in Part I for adsorp- 
tion of the corresponding neutral bases. 


Résumé— Valeurs de AG pour diverses bases hétérocycliques ou aromatiques ainsi que leurs acides 
ioniques conjugués, déduites de leurs isothermes d’adsorption. Les effets d’hydratation sont calculés 
et le rdle des interactions entre orbitales 7 est discuté, compte-tenu du déficit électronique a la surface 
métallique sur la branche positive de la courbe électrocapillaire. Les énergies d’interaction entre 
orbitales 7 des hydrocarbures et électrode 4 mercure sont estimées d’aprés des travaux antérieurs et 
comparées aux énergies d’adsorption des ions organiques. Les effets d’interaction ionique dans la 
pellicule superficielle sont étudies en évaluant AG° en fonction de la fraction @ de surface recouverte. 
Les déviations trouvées, par rapport a la dépendance linéaire attendue entre AG° et 6°/2, sont com- 
patibles avec les forces attractives de Van der Waals envisagées par d’autres auteurs. La tension 
correspondant au maximum électrocapillaire apparait en relation avec le degré d’interaction par 
liaison 7 des ions des bases avec la surface mercurique, d’une maniére analogue a celle discutée dans 
la partie I pour l’adsorption des bases neutres correspondantes. 


Zusammenfassung—Aus den in Teil I weidengegebenen Adsorptionsisothermen mehrerer heterozy- 
klischer und aromatischer Basen und ihrer konjugierten ionisierten Sauren berechnete man die freien 
Energieen AG° der Adsorptionsreaktionen. Hydratationseffekte werden rechnerisch erfasst und die 
Rolle der Wechselwirkung zwischen z-Orbital und der an Elektronen verarmten Metalloberflache im 
positiven Ast der Elektrokapillarkurve diskutiert. Die Energien der 7-Orbital-Wechselwirkung an 
der Quecksilberelektrod wurden fiir Kohlenwasserstoffe aus Angaben fiiherer Arbeiten ermittelt und 
mit den fiir die organischen Ionen errechneten Werten verglichen. Ionische Wechselwirkungseffekte 
in der Oberflachenschicht wurden erfasst durch Auswertung von AG° als Funktion der Oberflachen- 
bedeckung 9. Es treten Abweichungen von der erwarteten linearen Abhangigkeit zwischen AG° und 
6'/? auf, die sich durch das Aufteten Van der Waals’scher Krafte erklaren lassen. Verschiebungen des 
elektrokapillaren Maximums wurden ausgewertet und scheinen mit dem Grad der Wechselwirkung 
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zwischen den Ionen und der Quecksilberoberflache durch 7-Bindung in Zusammenhang zu stehen, 
analog zu dem fiir die Adsorption der entsprechenden neutralen Basen in Teil I diskutierten 
Verhalten. 
INTRODUCTION 

IN THE present part of the work the aim has been to compare the adsorption of some 
neutral organic bases with that of their corresponding ions and to investigate the 
nature of the intermolecular forces leading to their adsorption at the mercury-solution 
interface. It is at once clear that such forces will be complex, and the following 
factors will influence the adsorption of the ions and molecules: firstly the adsorbate— 
surface interaction energy will depend on both electrostatic and non-electrostatic 
effects. In the former class we include the interaction of adsorbed ions with the 
electrode field, of dipoles with the field and polarization energy of the molecule or 
ion in the field; in the latter class we include the van der Waals interaction with the 
surface, specific 7-orbital and any solvent “structure-breaking 
which, being different for the adsorbate molecule at the interface compared with the 
situation in the solution, will contribute to the apparent energy of adsorption. There 
will also be included in the apparent adsorption energy, the energy involved in 
displacing adsorbed water molecules and this is related to the local “‘structure- 
breaking” effects in the region of solvent adjacent to the interface. 

The experimental data for the bases and their conjugate acid ions have been 
presented together in Part I, so we proceed directly to examine these results in a 
comparative way. 

DISCUSSION 
1. Form of the electrocapillary curves in acid solutions 

In acid solutions of all the bases, the electrocapillary curves are more symmetrical 
than in corresponding neutral solutions (see Part 1). However, with all solutes except 
aniline and 2-aminopyridine there is little adsorption on the positive branch at poten- 
tials more positive than —250 mV vs. calomel electrode in N HCl. The curves for 
aniline and 2-aminopyridine in the N HCI solution show an unexpected degree of 
symmetry since, being surface active cations, these adsorbates would be expected 
to be predominantly adsorbed only on the negative branch. The behavior observed 
here is thus analogous to that found in the neutral solutions (Part I) of these compounds, 
and will be discussed below. 


2. Standard electrochemical free energies of adsorption 
The variation of the extent of adsorption with electrode potential can best be 
expressed in terms of the variation of the standard electrochemical free energy of 
adsorption AG° of the adsorbates at a given surface coverage @ e.g. 9 = 0-25 or 0-50, 
with electrode potential. We can obtain*® the Langmuir isotherm in the form 
C4 


_AG*/RT (1) 


where C, is the concentration of base in solution in mole/1.1 and the standard 
states are those previously discussed.* If interaction effects are present (see below and 
Part I), AG will in fact be a function of surface coverage (alternatively, we could 
introduce f, as in equation (5), Part I). Values of the free energy of adsorption 
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expressed as standard changes of electrochemical potential AG° are shown as a func- 
tion of electrode potential in Figs. 1 and 2 for the various organic ions in 1-0 N aqueous 
HCl at 6 = 0°5 and 0-25. It is evident that there is a more or less continuous increase 
of AG° with increasing (negative) potential. For the adsorption of the aminium ions 
this is as expected since the organic cations are the surface active species and the Cl- 
ion concentration is constant in these experiments. Values of AG° for 6 = 0-5 are less 


2 NHo- PYRIDINE 
4.5 _/ ANILINE + 
2 cL-PyRioine * 
e —1,2,3,6- TETRAHYDRO- 


=—PIPERIDINE* PYRIDINE * 


* PYRIDINE * 


-Ap® kcal. mole 


600 
cou. mV. 


Fic. 1. Values of the changes of standard electrochemical free energy AG” for the 
conjugate acid ions of the bases in 1N HCl at various electrode potentials and at 9 = 0-5. 


than those for 6 = 0-25 owing to repulsive ionic interaction effects in the surface 
layer to be discussed in more detail below. We may note that AG° is still quite 
negative even at the most positive polarizations (e.g. E.,; = —200 mV) so that there 
are appreciable specific ion—surface interaction forces as also indicated by the strong 
adsorption at the potential of the e.c.m. These specific effects on the anodic branch 
are greatest for anilinium and 2-aminopyridinium ions (Fig. 1) and least for pyri- 
dinium ions. For the corresponding neutral molecules (Fig. 9, Part I) the same trend 
is observed; there is also a marked asymmetry in the AG° curves with respect to the 
potential of the e.c.m. The reasons for this may be as follows: (i) the organic bases 
are more easily oriented with their electronegative centres (N:) outward towards the 
solution, as suggested by Gierst,® where they can interact maximally with the solvent 
by hydrogen bonding and hence can be more satisfactorily hydrated on the cathodic 
branch than on the anodic where, upon being reoriented towards the positive mercury 
surface, they suffer less favorable interaction with the solvent with a consequent 
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diminution of the free energy of adsorption; and (ii) on the anodic branch, specific 
adsorption of the chloride ion* in the supporting electrolyte diminishes the adsorption 
of the organic solute by a surface “salting-out” effect. Factor (i) is probably of 
greatest importance since with thiourea, whose hydrophilic end of the molecule is 
composed of the electropositive NH, groups, the strongest adsorption is found now 
on the anodic’»* rather than the cathodic branch. The standard electrochemical free 
energies of adsorption of the neutral bases and their corresponding conjugate acids are 


2-CL— PYRIDINE * 


2-NH2-PYRIDINE * 


xe PYRIDINE * 


1,2,3,6- TETRAHYDRO- 


PYRIDINE * 


@— PIPERIDINE * 


-Ap® kcal. mole 


600 


ck, MY. 
Fic. 2. Values of AG° for the conjugate acid ions in 1 N HCl at 6 = 0-25. 


compared in Table | from which it is seen that the ions are usually less strongly adsorbed 
than the neutral bases. The smallest difference, and one case of reversal, arises with 
aniline and 2-aminopyridine, respectively, molecules for which there are reasons to 
expect strong adsorption in the ionic form owing to resonance effects (see below). Apart 
from the case of 2-aminopyridine, the general trend is as expected since the ionic 
group will prefer not to reside in the interface since at such a location its electrostatic 
sphere of influence in the solvent will be restricted. 

We have shown in Part I that the principal contribution to the free energy of 
adsorption of the bases in neutral form arises from the tendency of the organic residue 
to escape from the polar water phase to the metal interface, this effect being quanti- 
tatively similar to that occurring at the air/water interface. As in the case of ionic 
detergent molecules (e.g. fatty acid salts), the organic residue in an organic ion will 
similarly tend to reside preferentially at the interface even though the ionic centre 

* Work is in progress in a non-specifically adsorbed supporting electrolyte (e.g. KF, KCIO,) 
to examine this possibility. 
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tends to remain in the aqueous phase. Provided that geometrical factors allow the 
latter condition to be realized, the free energies of adsorption of a molecule in neutral 
and ionic forms should, to a first approximation, differ only by any changes of free 
energy of solvation of the ionic form brought about by the presence of the charge 
centre near (but not in) the interface. 

Payens® has calculated the free energy Ag of “partial dehydration” as an ion 
approaches (in water) an oil-water interface as 


Ag = +3¢?/4ed, (2) 
where ¢ is the bulk dielectric constant of water and d the distance of the adsorbed ion 
from the surface. Using the same method of calculation (q.v.) we may modify 


TABLE 1. COMPARISON OF FREE ENERGIES OF ADSORPTION OF THE BASES IN NEUTRAL 
AND IONIC FORMS 


At Eval. 600 mV. At Eoal. —600 mV. 


AG’ (lonic)(kcal/mole) (Neutral)(kcal/mole.) 


4°8 (3) ©) 


Pyridine 

2-NH, pyridine 4:5 (6) 5-3 (3) 4.0 (5) — 
2-Cl-pyradine 3-5 (5) 5-6 (2) 5-3 (6) 5-9 (5) 
1, 2, 3, 6 tetra-hydropyridine 3-7 (0) 4-6 (1) 4°5 (5) _— 
Piperidine 3-6 (2) 4-3 (8) 4-6 (0) — 
Aniline 4-1 (8) 4-5 (2) 
Mean difference at 6 = 0-5 0-69 


Notes: The errors in these AG 
The errors in I’ values arising from errors in (0y/0” 4) x, 


values and elsewhere in the Figures may be estimated as follows. 

uc, Yaty from 0-5 to about | per cent with 
increasing negative potential corresponding to errors in y and any uncertainties about the activity 
coefficients of the organic ions. The I’ values at each potential are converted to 0 values by assuming 
a certain value of I’max for 6 = 1 based on the projected area of the ions or molecules lying flat or 
perpendicular to the surface. In the case of the ions, the observed Imax corresponds to ions lying 
“flat’’ upon the surface whilst for the neutral molecules ‘max corresponds (when ¢, is 0 or negative) 
to more oriented dipoles as 6 + 1. When @ < 1, calculations of @ from I'/I‘max are thus uncerain 
in so far as the Imax values are based on molecular areas obtained from space-filling (Courtauld) 
models. The areas thus deduced are probably correct to within 2 A? in 20 A? or to 10 per cent. 
AG? is calculated however from log (0/1 — 9) and the probable error in 6/1 — 4 will be about 10 
per cent and the maximum error 20 per cent, giving an error in log (0/1 — 6) at (0 = 0-5 for 
example) of 0-08. The error in AG” will hence be + RT 0-08, i.e. +0-05 kcal/mole assuming 
no significant errors in solution concentrations or temperatures. The differences of AG° recorded 
in Table | for ionic and neutral species are therefore entirely significant. 


Payens’ calculation to make it applicable to the mercury/water interface. Taking the 
dielectric constant of mercury as effectively infinite we obtain 


Ag = +e?/4ed. (3) 


With « = 78 and d= 4A (the approximate radius of the primary hydration layer at 
the charge centre of the monovalent organic ion in the (outer) Helmholtz layer) 
Ag = 0-25 kcal/mole, a figure having the same order of magnitude as the mean 
difference of free energy of adsorption of the neutral bases and their ions given in 
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Table |. From these data and the calculated value of Ag it is clear that (i) the presence 
or absence of an ionized centre in the molecule makes very little difference to AG° 
for otherwise similar molecular and electronic structures; (ii) that adsorption of the 
organic ion involves only small changes in “secondary” and not “primary” hydration,° 
and (iii) the condition of the ion (from a solvation point of view) at the interface is, 
as a consequence, very similar to that of the ion in solution. A corollary to these 
conclusions is that solubility is not always an important factor in determining strength 
of adsorption in solution systems, since the bases and their ions have, in most cases, 
quite different solubilities. 


3. 2-Orbital interaction with the metal surface 

Studies with conjugated unsaturated hydrocarbons and their hydrogenated 
derivatives have shown! that adsorption on the positive branch is stronger when 
unsaturation is present in the molecule although the adsorption of saturated and 
unsaturated analogues is approximately the same on the negative branch. The 
suggestion was therefore made that these effects were due to specific z-orbital inter- 
action with the electron-deficient mercury surface at potentials anodic to the e.c.m.. 
We have made a similar suggestion with regard to adsorption of heterocyclic bases at 
solid electrodes.2 It was noted previously that aniline and 2-aminopyridine are 
more strongly adsorbed than pyridine (and also 2-chloropyridine) at anodic potentials 
(Part I) and that the same effects occur as discussed above with the corresponding 
ions. It therefore appears that z-orbital interaction with the positive mercury surface 
is one of the factors determining the free energy of adsorption of these compounds 
and their ions. From Gerowicz’s work,! it is possible to estimate the contribution 
to AG° from z-orbital effects by calculation of the difference A.AG° between AG* 
values at a given anodic potential for saturated and unsaturated analogues, e.g. 
naphthalene and decalin. This calculation is carried out as follows. We first obtain 
an estimate of dy/du at a given electrode potential for the hydrocarbons from the 
published electrocapillary curves! assuming that a significant depression of y occurs 
first at about 10~* M for single aromatic ring systems, 10-° M for double and 10-* M 
for fused triple ring systems (this is based on our own findings with the corresponding 
neutral N-heterocyclic bases; the calculated values of A.AG° can be shown to be 
relatively insensitive to the values assumed for this limiting concentration). The 
values of I’ for the hydrocarbons thus obtained from the mean derivative Aj/Af 
are then converted to the corresponding surface coverages and the A.AG° calculated 
from equation (1) from which it will be apparent that 


A.AG* 1— 0, 
= 2:3 log —— 


where 4, and 4, are the surface coverages at a given electrode potential for two hydro- 
carbons | and 2 with the same number of 6-membered rings but differing only in 
degree of unsaturation. A.AG° values are summarized in Table 2 from which it is 
seen that A.AG° tends to increase with increasing anodic electrode potential. It must 
be borne in mind, however, that hydrogenation of the conjugated systems will also 
modify the interaction with the solvent since the z-orbitals in conjugated anodic 
rings can specifically hydrogen-bond with OH-functions" as in the methanol used as 
solvent in this work, so that A. AG? reflects not only differences of interaction of the 
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hydrocarbon with the metallic surface but with the solvent as well. The largest 
apparent z-orbital effects are at the most positive potentials, thus indicating that an 
electron-deficient mercury surface is necessary for the effect to be manifested. It is 
of interest that z-orbital complexes are well known e.g. those of ethylene with Pt?* 
and Pt** and other transition and neighbouring metals e.g. Ag, Hg?*;"-8_ similarly, 
with quaternary heterocyclic ions e.g. methyl-pyridinium (+ ), an analogous 7-complex 
bearing a delocalised charge has been reported."* Adsorption of both conjugated ions 
and corresponding neutral molecules at the positive mercury surface through z-orbital 


TABLE 2 


Hydrocarbon pair A. AG? (kcal/mole) Eva (V) 


Benzene-cyclohexane 0-44 -0-2 
Naphthalene-decalin* 0°51 0.1 
0-28 0-2 
0-17 0-3 
Anthracene-tetra hydroanthracene 0-42 —0O1 
0-37 —0-2 
Anthracene-octahydro anthracene 0-32 0-1 
0-26 -0-2 
Mean A.AG’/An 0-13 
0-11 —0-2 


* Isomeric form not stated in original paper. 
An is the difference of the number of conjugated double bonds between the respective 
pairs of hydrocarbons compared. 
interaction is thus not inconsistent with the known chemistry of analogous stoichio- 
metric complexes. 

However, with regard to the heterocyclic bases studied in the present work, the 
values of A.AG° are only about 10 per cent of the total free energies of adsorption, 
so that the z-orbital effects are not so striking in these heterocyclic systems as with 
hydrocarbon systems presumably because of stronger polar effects and greater 
specific interaction (through hydrogen bonding and “structure breaking” effects) 
with the solvent in the former cases. * 

The electrocapillary curves for aniline and 2-amino pyridine, both as ions and 
neutral molecules, show an unusual and perhaps unexpected degree of symmetry 
except at the highest concentrations, and the corresponding plots of AG° with respect 
to electrode potential show the least variation of AG° compared with that, for example, 
found for pyridine or 2-chloropyridine. It is evident that in these cases the z-orbital 
effects can be quite significant and be carried through from the neutral molecules 
to the corresponding ions. This behavior can be related to the resonance in aniline 
and 2-aminopyridine; when neutral, these molecules can be represented by the 
canonical forms 
NH, *NH, 


2 Is ‘NH, ‘NH, 
ths 
|<—| 
\A “or A 


* We have in fact shown in Part I that the value of AG” at the e.c.m. at Hg is not greatly different 
from the corresponding quantity for adsorption at the air/water interface. 
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Upon ionization 
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ZA 


Upon ionization in acid, I is completely converted to the “‘aromatic’’* form III since 
the positive charge can then only reside on the amine N atom and no further unshared 
electron pair is then available. Striking proof of this is afforded by comparison of the 
u.v. spectrum of I and its ion III where the spectrum of the latter is completely 
changed" and resembles that of benzene. Similarly, for II, ionization in dilute acid 


converts the molecule to |. | (I1V), where the proton is almost exclusively 


bonded to the ring nitrogen atom. We thus see that despite the positive charges on 
III and LV, they can in fact have as much “aromatic” character* as the corresponding 
neutral molecules, and we suggest that this is the reason for their strong adsorption on 
the positive as well as on the negative branch of the electrocapillary curve. Albert’® 
has recently made a useful classification of heterocyclic substances into those which are 
“*z-deficient” and those which are “‘z-excessive”’. In the first class are included the 
types of ring system studied here where the electronegative N atom in a six-membered 
ring withdraws electrons from the three double-bonds (hence the term “‘z-deficient”’); 
in the second, are heterocyclics of the pyrrole kind. In the first class, modifications of 
the z-deficiency can be brought about by the introduction of substituents; thus, 
in the case of 2-aminopyridine, the presence of the electron releasing group NH, 
makes the molecule much less z-deficient than pyridine’ and the adsorption of the 
former substance indeed resembles that of the aromatic molecule aniline. Similarly, 
2-chloropyridine is more z-deficient owing to the electronegative substituent and is 
less strongly adsorbed (Fig. 9) than 2-amino pyridine at positive potentials. However, 
its higher dipole moment than that of 2-aminopyridine leads to an higher electrostatic 
contribution to AG° (see Part I) at high fields and this tends to reverse the effect of 
the enhanced z-deficiency (arising from the Cl substituent) on the adsorption of this 
molecule. Similarly, ecaiaees effects arising from resonance between 


on, 


N 
cl 
can give effects analogous to on in ecitiacinblial since the tala has 
unshared pairs of electrons. 
4. Interaction between adsorbed ions 
Surface equations of state for adsorbed ions at the mercury electrode have been 


* The term ‘‘aromatic” is used here in a general sense to refer to the type of resonating system in 
benzene (cf. the usage by Albert,’ p. 243). 
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discussed by Parsons'® and a more specific theory of ionic interaction effects on a 
surface leading to deviations from the Langmuir isotherm has also already been 
given.? However, we shall examine some of the experimental isotherms obtained in 
Part I in the light of the previously published treatment and investigate the dependence 
of AG° for the adsorbate molecules in their ionic forms upon surface coverage 0. 
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AG°kcal mole" 


o— ANILINE 


Fic. 3. Dependence of the standard electrochemical free energy of adsorption AG° at 
various electrode potentials upon 6*? for 2-aminopyridinium and anilinium chlorides. 

By analogy with the treatment for dipoles given in Part I and that for ions else- 
where,® we may write the interaction potential ¢" per pair of ions on the surface at 
a mean distance of separation r as 

B 
ou = er (5) 
where B is the van der Waals-London coefficient. Assuming the coordination number 
n in the surface layer of ions to be six,’” the electrostatic interaction energy E,, for an 
assembly of N (Avogadro’s number) ions is 


(6) 


With - = (2) where A is the projected area of an adsorbed ion at the coverage 9, 


we find as shown previously** that £,, and hence AG® decreases with the square root 
of # at low 6. At high values of # the van der Waals term becomes significant and 
deviations from the square root relation arise. This behaviour is observed experi- 
mentally as shown in Fig. 3 for 2-aminopyridinium and anilinium chloride solutions 

* The actual result given here (equation (6)) differs from that previously deduced by other authors* 
by the factor $n which must be included to allow for interactions amongst all nearest neighbours in 
the surface."* 
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where high surface coverages can be reached and the minimum in AG° consequently 
be discerned. These results satisfactorily confirm the general basis of the treatment 
reported previously. Minima in the curves for AG° for the corresponding neutral 
bases (see Part I) are not observed, presumably because the high @ values necessary 
for the minima to arise cannot be realized owing to limitations of the solubilities of 


the bases in 1 N KCl. 


5. Surface charge and changes of the e.c.m. potential 


Changes, AEF, of the potential of the e.c.m. are shown in Fig. 4 as a logarithmic 
function of concentration c of the various organic ions. AE is linear in log c but the 


150 


Fic. 4. Changes of the potential of the e.c.m. in the presence of the aminium ions in 
N HCI (Esin and Markov effect) as a function of logarithm of the adsorbate concentration. 
©. Anilinium;  2-aminopyridinium; 

@ piperidinium; 1,2,3,6-tetrahydropyridinium; 

A 2-chloropyridinium; pyridinium. 


slopes of the lines vary with the molecular structure of the ions. It is striking that for 
the most “‘z-excessive”’ ions, 2-aminopyridinium and anilinium, the shifts of the e.c.m. 
are small or negligible, whilst for the hydrogenated derivatives having smaller—or no— 
7-orbital character the slopes d AE/d log c are the largest. These data thus indicate 
in another way that the least “‘z-deficient” ions are adsorbed “symmetrically” about 
the e.c.m.; on the negative branch due to ordinary ion-field electrostatic effects and 
on the positive branch due to z-orbital interaction with the positive Hg surface. 
Related conclusions were drawn in Part I for the corresponding neutral bases. The 
values of I’},,x from the isotherms for the bases in ionic form correspond most closely 
to “flat” orientation at the metal, i.e. where maximum z-orbital overlap with the 
metal surface orbitals can occur. Values of d AE, .m/dloge vary from about 
0-003 V to 0-065 V; most values are less than 2-3 RT/F, as found e.g. for alkali 
metal salts with specifically adsorbed anions.'® 
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Fic. 5. Surface charge g,, on the mercury electrode and surface excess I’, of adsorbate 
(i.e. Vaya, + I’gyu,) aS a function of concentration and electrode potential for solutions 
in N HCl. 
(a) Pyridinium chloride in N HCl; 
O NHC; “x 1367 x 
O 9-42 x 10-*M; A 1:89 x 107M; 
@ 469 x 10°°M. 


PIPERIDINE* 
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Gu 
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E cal.(mvV.) 

Fic. 5. (b) Piperidinium chloride in N HCl; 

O x 2:54 x 10-°M; 

O 7:94 x 10-°*M; A 1:59 x 10-!M; 

@ 5:50 x 
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Fic. 5. (c) Anilinium chloride in N HCl. 
O x 120 x 10-°M; 3-60 x 10-°M; 
A 1-01 10-°M; @ 4-04 x 10°'M. 


2-NH,-PYRIDINE* 


#4 COULOMBS cm? 


Gu 


-600 -800 
E cal. (mv) 


. (d) 2-Aminopyridinium chloride in N HCl. 


O NHC; x 434 x 10°°M; 
Cj 5:20 10°°M; A 1:13 x 107°M; 
@ 340 x 10°°M. 
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The surface charges gy, on the metal for various concentrations of the ions and 
over a range of electrode potentials, are shown in Fig. 5(a—d). For anilinium and 
2-aminopyridinium chlorides the qj, values are hardly changed from those for the 
primitive HCI solution and the I", values are almost independent of electrode potential. 
For piperidine ions having no conjugation the effects on gy, are somewhat larger and 
I’, values are more dependent upon electrode potential. The z-deficient pyridinium 
ion shows an intermediate degree of variation of I’, with potential. The effects with 
the conjugated ions are again consistent with z-orbital interaction on the positive 
branch and electrostatic ion-field interaction on the negative branch. Comparison 
with corresponding apparent charges on the metal in neutral solutions (see Fig. 
15(a—d), Part I) shows that the neutral bases have much more effect on gy, (and 
correspondingly on —q, the charge on the solution side of the double-layer) than do 
the conjugate acid ions. Presumably this arises because in the neutral solutions at 
high @ the condensed oriented film physically displaces adsorbed ions, whilst in acids, 
the organic ions can replace the simple inorganic ions normally adsorbed in the double- 
layer at mercury. These conclusions are supported by determinations of the ionic 
components of charge in the double layer to be reported in a forthcoming paper. 
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BOOK REVIEW 


Electrochimie théorique. E. DARMois et G. DARMots. 240 pages. Masson et Cie, Paris 1960. Relié 
39 NF. 
IL y A deux ans la science frangaise déplorait la perte dun de ses éminents représentants, Eugéne 
Darmois, membre de |’Institut de France. Le présent volume, rédigé en collaboration avec sa femme, 
G. Darmois, est sa derniére oeuvre scientifique. Beaucoup de chapitres, par exemple ceux relatifs a 
lélectroosmose ou a la surtension de hydrogéne, qui ont été l’objet d’importants travaux des 
auteurs, portent fortement l’empreinte des idées personnelles de E. Darmois et peuvent étre en quelque 
sorte considérés comme un testament scientifique. Un tiers de louvrage environ est consacré aux 
propriétés et a la théorie des solutions électrolytiques. On y trouvera un exposé moderne et bien 
étoffé sur les difficiles et multiples aspects de la structure interne des électrolytes. Dans les chapitres 
qui suivent sont discutées, entre autres, les forces électromotrices des piles réversibles avec leurs 
applications pratiques (mesure du pH etc.), la cinétique des processus aux électrodes (surtension, 
passivite), la double-couche électrolytique. A cété de ces domaines classiques de l’électrochimie 
théorique, les auteurs ont aussi abordé toute une série d’autres sujets. C'est ainsi qu'un chapitre est 
consacré aux phénomeénes électrocinétiques (électroosmose, électrophorése, f.¢.m. de filtration), un 
autre a l’électrochimie des décharges dans les gaz. Bien qu’il s’agisse essentiellement d'un ouvrage 
sur l’électrochimie théorique il contient également quelques pages sur des applications pratiques 
(galvanoplastie, polissage électrolytique). Sans doute, la grande variété des domaines traités sur un 
espace restreint n’a-t-elle permis, dans beaucoup de cas, que d’effleurer le sujet. Mais il a été 
ainsi possible de mettre en évidence les aspects les plus divers des mémes phénoménes fondamentaux. 
Le jeune ingénieur ou chercheur désireux de s‘initier 4 lelectrochimie théorique trouvera dans le 
présent ouvrage un guide sir tandis que, pour le lecteur plus avancé, la mise au point de bien des 
problémes constituera une stimulation précieuse. 
N. 
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OBITUARY 


We deeply regret to announce the deaths of C. G. Grimes, The Electric Storage Battery Company, 
Yardley (Pennsylvania) U.S.A. (July, 1960). T. W. Farrer, Spencer and Partners, 19 Grosvenor 
Place, London S.W.1 (April 1961). 
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ERRATUM 


J. O'M. Bockris, D. Drazic and A. R. Despic: The electrode 
kinetics of the deposition and dissolution of iron Electrochim. 
Acta 4, 325 (1961). 


p. 353, Equation 42: The expression following the ‘“‘e” 
should be in the exponential position. 
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